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Einleitung  
 
Angesichts immer knapper werdender Energieressourcen und der zunehmenden 
Klimaerwärmung ist man auf der Suche nach neuen Wegen der Energieerzeugung. Neben der 
erneuerbaren Energieerzeugung, wie der Windkraft und der Solarenergie, gewinnt die 
Brennstoffzelle (Fuel Cell, FC) zunehmend an Bedeutung. Die Brennstoffzelle hat den 
Vorteil, dass sie chemische Energie direkt in elektrische Energie umwandelt und einen hohen 
Wirkungsgrad erzielt[1-3]. Als Brennstoff dient zur Zeit überwiegend Wasserstoff. Der Vorteil 
ist, dass bei seiner Verbrennung nur Wasser entsteht. Das Problem liegt hier in der 
Speicherung und dem Transport des Wasserstoffs, besonders im mobilen Einsatz. Es gibt 
zwar schon Speichersysteme, z.B. sogenannte Metallhydride, die aus Legierungen 
verschiedener Metalle (z.B.: Fe, Ni, Ti, Mg) bestehen, in denen der Wasserstoff chemisorbiert 
ist, doch reduzieren diese Systeme aufgrund ihres Gewichtes die Gesamtleistung. Die 
Speicherkapazität von Tieftemperaturhydriden (-30 ≤ T ≤ 50°C) und 
Mitteltemperaturhydriden (100 ≤ T ≤ 200 °C) beträgt 2 Gew. % H2.  
In Druckgasflaschen gespeicherter Wasserstoff beinhaltet aufgrund seiner leichten 
Entflammbarkeit und seiner Explosionsgrenzen (Wasserstoff / Luft 4-75,6 % )[4] ein nicht zu 
kalkulierendes Risiko[1, 5].  
 
In zunehmenden Maße werden fossile Brennstoffe wie Methan[6, 7] oder auch Methanol[6-9], 
das auch aus nachwachsenden Rohstoffen[9] gewonnen werden kann, verwendet. Der Einsatz 
z. B.: von Methanol hat den Vorteil, dass im mobilen Bereich die bestehende Infrastruktur 
genutzt werden kann. Hier verfolgt man zwei Richtungen, einmal den direkten Einsatz in der 
Brennstoffzelle und zum anderen die Erzeugung von Wasserstoff durch Reformprozesse. 
Setzt man Methanol direkt in der Protonen-Austauscher-Membran-Brennstoffzelle (Proton-
Exchange-Membrane-Fuel-Cell, PEMFC) ein, so hat man das Problem des 
Methanoldurchbruchs (cross over) [7, 9]. Zudem macht die Beseitigung des bei der 
Verbrennung an der Anode entstehenden Kohlendioxids (Gl. 1) Probleme, da der Abtransport 
des Kohlendioxids dem Massentransport des Methanols zur Anode entgegengesetzt ist und 
diesen hemmt[8].  
 
OH2COO5,1OHCH:tionBruttoreak
OH3O5,1e6H6:Kathode
e6H6COOHOHCH:Anode
2223
22
223
+→+
→++
++→+
+
+
 
(1) 
(2) 
(3) 
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Zur Herstellung des Wasserstoffs aus Methanol ist eine aufwendige Reformer- und 
Gasreinigungsanlage nötig. Aktuelle Reformer arbeiten mit einer Temperatur von 400-
600K.[1, 9-11] , wodurch der Wirkungsgrad der Brennstoffzelle gesenkt wird.  
 
Als Alternative wären Brennstoffe auf Stickstoffbasis wie z. B. Hydrazin odas Ammoniak 
von Interesse. Vor allem Hydrazin wurde schon in den Sechziger Jahren des vergangenen 
Jahrhunderts als Brennstoff für alkalische Brennstoffzellen (Alkaline-Fuel-Cell, AFC) 
benutzt[12]. Hydrazin ist aber aufgrund seiner Toxizität nur in Nieschen, wie für militärische 
Zwecke, zu gebrauchen[5, 7]. Ammoniak ist ein leicht zu verflüssigendes Gas und kann somit 
leicht gespeichert und transportiert werden[5]. Bei seiner Verbrennung entsteht nur Wasser 
und Stickstoff. Seine Toxizität ist im Vergleich zu Hydrazin geringer. Der MAK-Wert für 
Ammoniak liegt bei 35mg m-3 und für Hydrazin bei 0,13 mg m-3. Hydrazin wurde zudem als 
schwach karzinogen eingestuft[13, 14]. 
Auch Ammoniak wurde in Brennstoffzellen verwendet (Gl. (4)), so in der AFC[15] und den 
Festoxid-Brennstoffzellen (Solid-Oxid-Fuel-Cell SOFC)[16, 17]. 
 
 4 NH3 + 3 O2                      2 N2 + 6 H2O (4) 
 
Doch sind diese Brennstoffzellen für den mobilen Einsatz gar nicht oder nur begrenzt 
einsetzbar (s. Kap. 1.1.1 S. 9). Es gibt auch Überlegungen, Ammoniak als 
Wasserstofflieferanten zu nutzen. Der Wasserstoff wird durch thermisches Spalten des 
Ammoniaks in seine Elemente in einem Reformer erzeugt. Das Kernstück eines solchen 
Reformers ist eine mit einem Katalysator (z.B. Platin, Palladium usw.) beschichtete 
temperaturbeständige Keramik (Alumosilikate). Die benötigten Temperaturen werden durch 
das Verbrennen von in der Brennstoffzelle nicht umgesetztem Wasserstoff bzw. durch 
Zuführen von Propan erzeugt. Der so erzeugte Wasserstoff wird dann einer Brennstoffzelle 
zugeführt. Von der Energiebilanz und von der Wirtschaftlichkeit soll dieses Verfahren nach 
Berechnungen von P. N. Ross[18] für den mobilen Einsatz rentabel sein.  
 
Eine Alternative zur thermischen Spaltung des Ammoniaks ist die elektrochemische 
Oxidation des Ammoniaks. Bisherige Untersuchungen der elektrochemischen Oxidation 
konzentrierten sich auf die direkte Verwendung des Ammoniaks in AFCs oder als 
elektrochemischer Sensor, so dass die Oxidation meistens in wässriger Kaliumhydroxidlösung 
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durchgeführt wurde. In der Differential Electrochemical Mass-Spectroscopy (DEMS), eine 
Kombination aus Cyclovoltammetrie (CV) und Massenspektroskopie (MS), konnte 
nachgewiesen werden, dass bis zu einem Potential von 0,7 V vs. RHE nur Stickstoff und 
keine Stickoxide gebildet werden[19]. Für eine hohe Überspannung sorgt die schlechte 
Desorption des gebildeten Stickstoffs von der Elektrodenoberfläche und die auf der 
Katalysatoroberfläche adsorbierten Zwischenprodukte, die die Adsorption von weiteren 
Ammoniakmolekülen behindern[19-22].  
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Aufgabenstellung 
 
Im Rahmen dieser Arbeit soll die Verwendung von Ammoniak als Kraftstoff für den mobilen 
Einsatz unter Verwendung einer PEMFC untersucht werden. 
 
Zum einen wird der direkte Einsatz von Ammoniak an einer PEMFC getestet. Da die 
Katalysatoren, die hier verwendet werden, auch zur Zerlegung von Ammoniak benutzt 
werden, wäre es möglich, dass das Ammoniak an der Katalysatoroberfläche in Stickstoff und 
Wasserstoff zerlegt wird. Der Stickstoff entweicht, und der Wasserstoff wird oxidiert und 
wandert als Proton durch die Membran. 
 
Es soll ein Verfahren entwickelt werden, welches ermöglicht, den für die Zerlegung des 
Ammoniaks benötigten Strom von dem an der Brennstoffzelle produzierten Strom 
abzuzweigen, d.h. die benötigte Energie soll nicht, wie oben beschrieben, thermisch, sondern 
als elektrischer Strom zur Verfügung gestellt werden. Der Vorteil wäre bei einem geeigneten 
katalytischen Verfahren, dass keine ungenutzte Wärmeenergie abgeführt werden muss. Die 
Bedingung für dieses Verfahren ist, dass der für die Zerlegung des Ammoniaks benötigte 
Strom deutlich geringer sein muss, als der an der Brennstoffzelle produzierte Strom. 
Vergleicht man die Energie, die man zur Produktion von Wasserstoff aus Ammoniak 
benötigt, mit der, die man bei der Verbrennung mit Sauerstoff gewinnt, so ist rein rechnerisch 
ein Energiegewinn möglich, da bei der Verbrennung von Wasserstoff sehr viel Energie frei 
wird (s. Kap. 2.2.3.3.4 S. 47). Ein Problem ist die Aktivierungsenergie, die durch 
Katalysatoren gesenkt werden soll, wie dies z.B. in der Synthese von Ammoniak durch Eisen 
als Katalysator geschieht. Dennoch ist sie auch hier noch hoch (s. Abb. 1).  
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Abb. 1 Potential-Energie-Diagramm der Ammoniaksynthese auf einem Eisenkatalysator[23] 
 
Da bekannt ist, dass die elektrochemische Oxidation von Ammoniak an Platinelektroden in 
wässriger alkalischer Lösung durch eine hohe Überspannung gekennzeichnet ist, wurden 
folgende Ansätze untersucht[19-22]: 
Die elektrochemische Oxidation in aprotischen Lösungsmitteln wie Acetonitril und N, N-
Dimethylformamid DMF. Hierzu wurden von ammoniakalischen Lösungen Untersuchungen 
mit der Cyclovoltammetrie (CV) und der Rotierenden-Scheibenelektrode (Rotating Disk 
Elektrode, RDE) zunächst an Platinelektroden durchgeführt. Anschließend wurde der Einfluss 
unterschiedlicher Elektrodenmaterialien ermittelt, um auch möglichst preiswerte 
Ausgangsmaterialien zu finden.  
 
Durch Elektrolysen mit Graphitzylinderanoden und Stahlkathode in verschiedenen wässrigen 
Lösungen soll getestet werden, welchen Einfluss eine von innen mit Ammoniak angeströmte 
Graphitelektrode auf die Elektrolyse hat. Es soll der Effekt einer Gasdiffusionselektrode 
ausgenutzt werden. Eine andere Möglichkeit, die Überspannung zu überwinden, die zum 
großen Teil durch adsorbierten Stickstoff hervorgerufen wird, ist die Verwendung von 
Katalysatoren und/oder sogenannter Mediatoren. Ein möglicher Mediator wäre das 2,2,6,6-
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Tetramethylpiperidinyl-1-oxyl-Radikal (TEMPO), das zur Oxidation von Alkoholen und 
Zuckern eingesetzt wird[24-30]. Die reaktive Spezies ist das Oxoniumion, das an der Anode 
immer wieder erzeugt werden kann (s. Kap. 2.2.3.3 S. 38). Der Vorteil dieses Systems liegt 
darin, dass der eigentliche Prozess in der Lösung stattfindet und somit kein Stickstoff an der 
Anode adsorbiert wird.  
Für dieses Prinzip wurden noch andere Mediatorensysteme getestet, z.B. Mn(II)/Mn(III)  
(s. Kap.2.2.4 S. 49) oder Cu(0)/Cu(I)/Cu(II) (s. Kap. 2.2.5 S. 59).  
Untersucht wurden auch die Eigenschaften einer mit Platin bzw. Palladium beschichteten 
porösen Graphitzylinderanode in Bezug auf die Elektrolyse von Ammoniak (s. Kap. 2.2.6  
S. 66). Auch diese Anoden wurden in einigen Versuchen von innen mit gasförmigem 
Ammoniak durchströmt.  
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Theoretischer Teil 
 
1 Ammoniak als Brennstoff für die Brennstoffzelle 
 
1.1 Einführung 
 
1.1.1 Brennstoffzellentypen 
 
Brennstoffzellen werden entweder grob nach ihrer Betriebstemperatur eingeordnet oder nach 
ihrer Funktionsweise bzw. ihrem Elektrolyten. Es gibt die Hochtemperaturbrennstoffzelle 
(500-1000 °C)[31]. Zu diesen gehören die SOFC und die Schmelzelektrolytbrennstoffzellen 
(MCFC „Molten Carbonate Fuel Cell“)[6]. Im mittleren Temperaturbereich (150[32]-220[33]°C) 
gibt es die Phosphorsäurebrennstoffzelle (PAFC „Phosphoric Acid Fuel Cell“)[6]. Als 
Niedertemperaturbrennstoffzellen gibt es die alkalische AFC, PEMFC, und die Direkt-
Methanol-Brennstoffzelle (DMFC „Direct Methanol Fuel Cell“)[6]. Letztere geht aus der 
PEMFC hervor und wird hier separat genannt, da zur Zeit speziell an diesem 
Brennstoffzellentyp sehr viel geforscht wird. Die Brennstoffzellentypen werden im Folgenden 
kurz erläutert. 
 
1.1.1.1 Festoxidbrennstoffzelle SOFC 
 
Die SOFC besteht aus einer sauerstoffionenleitenden Oxidkeramik (ZrO2, Y2O3), die mit einer 
porösen Katalysatorschicht (Nickel, Platin) belegt ist. Die brauchbare Ionenleitfähigkeit 
beginnt erst ab einer Temperatur von 800 °C [34]. Zur Zeit geht die Betriebstemperatur bis 
1000 °C[31, 33]. Die SOFC ist somit eine Hochtemperaturbrennstoffzelle. Aufgrund der hohen 
Temperaturen ist dieser Typ von Brennstoffzelle nur im stationären Einsatz im Kraftwerk 
sinnvoll, weil auch die Abwärme genutzt werden kann.  
Der Einsatz von Ammoniak ist hier möglich, da er durch die hohen Temperaturen katalytisch 
gespalten werden kann. Es wurden auch schon SOFCs mit Ammoniak betrieben[16].  
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1.1.1.2 Die Schmelzelektrolytbrennstoffzelle MCFC 
 
Ein zweiter Hochtemperaturbrennstoffzellentyp ist die MCFC. Die Anode besteht aus 
porösem Nickel und die Kathode aus Nickeloxid und einem Lithiumsalzzusatz. Als Elektrolyt 
dient eine Li2CO3/K2CO3- oder Li2CO3/Na2CO3-Schmelze in einer hochhitzefesten Matrix 
(LiAlO4). Die Arbeitstemperatur beträgt ca. 600 °C[35]. Eventuell vorhandenes CO reagiert bei 
diesen Temperaturen mit dem Carbonatanion ab Gl. (6).  
 
2 e+ + CO3
2-CO21/2 O2
CO CO3
2- CO2 2 e+ +
H2 + CO3
2-
H2O CO2 2 e+ +
 
 
Die entstehenden Produkte Wasser und Kohlenstoffdioxid gasen aus, Gl. (5), daher muss auf 
der Kathodenseite CO2 zugeführt werden (Gl. 7). Dieser Typ von Brennstoffzelle ist somit für 
den stationären Einsatz als Kraftwerk geeignet, weil die Abwärme genutzt werden kann. 
 
1.1.1.3 Phosphorsäure Brennstoffzelle PAFC 
 
Die PAFC gehört zu den Mitteltemperatursystemen mit einer Betriebstemperatur von bis zu 
220 °C[36]. Der Elektrolyt besteht aus konzentrierter Phosphorsäure in einer Trägermatrix. Als 
Elektroden dienen Gasdiffusions-Elektroden aus dünnem Graphitfilz mit einer 
Katalysatorbelegung von 0,75 mg cm-2 [37]. Als Katalysatoren dienen Edelmetalle[36, 38].  
 
Ein CO-Gehalt von unter 1 % in den Reaktionsgasen ist kein Problem, da bei diesen 
Betriebstemperaturen CO2 entsteht, das dann ausgast[37]. Ist der CO-Anteil im Gas über 1 %, 
so wird der Katalysator[37] vergiftet. Dieser Brennstoffzellentyp eignet sich gut für 
Blockheizkraftwerke. Es existieren schon kleine Blockheizkraftwerke von 1 MW elektrischer 
Leistung in Japan. In Darmstadt ist seit 1993 ein Blockheizkraftwerk mit einer elektrischen 
Leistung von 200 kW und einer Abwärmeleistung von ebenfalls 200 kW[35] im Einsatz. 
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1.1.1.4 Die Protonen-Austauscher-Membran Brennstoffzelle PEMFC 
 
Die PEMFC ist eine Niedertemperaturbrennstoffzelle. Ihre Betriebstemperatur liegt im 
Bereich von 80 °C[36]. Der Elektrolyt besteht aus einer protonenleitenden Polymermembran 
(PEM), die beidseitig mit einem Katalysator aus einem Edelmetall (z.B.: Pt) beschichtet ist[36]. 
Dieser Brennstoffzellentyp findet hauptsächlich im mobilen Einsatz Verwendung, da der 
Vorteil dieses Typs die hohe Leistungsdichte ist. Kurzzeitig können Stromdichten bis zu 
einigen A cm-2 erzielt werden[37].  
 
1.1.1.5 Die Direkt-Methanol-Brennstoffzelle DMFC 
 
Die DMFC basiert im wesentlichen auf dem Prinzip der PEMFC. Als Brennstoff dient eine 
Lösung aus Wasser und (1-2 Mol)[39] Methanol. Da Wasser ein ähnliches Dipolmoment wie 
Methanol hat und die durch die Membran wandernden Protonen stets Wasser mitnehmen, 
kommt es vor, dass auch Methanol mit durch die Membran transportiert wird (cross over), 
was die Leistungsfähigkeit der Zelle herabsetzt. Aktuelle Forschungen sind dabei, dieses 
Problem zu beheben. Möglichkeiten sind dickere Membranen oder die Beschichtung der 
Membran mit Cäsium. Der Vorteil des Methanols ist seine Handhabbarkeit[1]. 
 
1.1.1.6 Die alkalische-Brennstoffzelle AFC 
 
Die AFC ist eine Niedertemperaturbrennstoffzelle mit einer Betriebstemperatur von bis zu 
90°C[40]. Elektrolyt ist eine ca. 30 Gew. %ige Kalilauge[40]. Die Elektroden bestehen aus 
Teflon, einer Beimischung aus Graphit und einer Beschichtung aus Edelmetallen. Brennstoff 
ist reiner Wasserstoff und Oxidationsmittel ist reiner Sauerstoff. Ist dagegen Kohlendioxid in 
den Gasen enthalten, so löst sich dieses im Elektrolyten. Wenn die Sättigungskonzentration 
erreicht wird, drohen die Poren der Membran durch ausfallendes Kaliumcarbonat zu 
verstopfen. Im Gas enthaltenes Kohlenmonoxid vergiftet den Katalysator[6].  
Die AFC eignet sich daher für spezielle Einsatzgebiete wie Militär oder in der Raumfahrt. Die 
Apollo-Brennstoffzellen waren AFCs. Sie wurden mit Wasserstoff betrieben. Es wurden auch 
schon AFCs mit Ammoniak betrieben, doch gibt es zu den oben genannten Problemen noch 
die Stickstoffüberspannung an den Platinelektroden[12]. 
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1.1.2 Prinzip der Gasdiffusionselektrode 
 
Die Brennstoffzellen basieren auf dem Prinzip der Gasdiffusionselektroden. Werden Gase bei 
einer elektrochemischen Reaktion verwendet, so findet die Reaktion bei einer 
Gasdiffusionselektrode an der Dreiphasenzone statt, die aus der Elektrode, die Elektronen 
aufnimmt, der Elektrolytlösung und dem Reaktionsgas besteht. Das ist in der Regel nur ein 
sehr eng begrenzter Raum, weshalb die meisten Reaktionen nur sehr langsam ablaufen. Durch 
poröse Oberflächen kann dieser Raum vergrößert werden, z. B. durch poröse 
Plattenelektroden. Die Elektroden befinden sich zwischen Gasraum und Elektrolyt[41]. 
(Abb. 2).  
 
Gasraum
Elektrolyt-
Raum
lange kurze
Transportwege
ringförmge
Reaktionszone
 
Abb. 2: Einzelpore einer Gasdiffusionselektrode[41] 
 
Die stromliefernden Reaktionen laufen dann im Inneren der Poren ab. An eine 
Gasdiffusionselektrode werden zwei Anforderungen gestellt: 
1. Sie muß elektrokatalytisch hochaktiv sein, um einen hohen Strom zu erzielen, 
2. die Poren dürfen sich weder mit dem Elektrolyten voll saugen, noch darf der 
Elektrolyt durch zu starken Gasdruck aus der Elektrode vertrieben werden. Beides 
würde die Elektrode unwirksam machen[41]. 
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Um dies zu gewährleisten, gibt es zwei Modelle. Die Doppelschichtelektrode besteht aus 
einer feinporösen Schicht, die sich aufgrund der Kapillarkräfte mit dem Elektrolyten voll 
saugt, und aus einer grobporösen Schicht für die Gasseite, die sich nicht mit dem Elektrolyten 
voll saugen kann. Bei der hydrophobierten Elektrode ist die Gasseite mit einem 
wasserabweisenden Überzug (z.B. Teflon) versehen[41]. 
 
 
1.1.3 Graphitzylinderelektrode 
 
Als Anode dient ein poröser Graphitzylinder, der am unteren Ende geschlossen ist. Das obere 
Ende ist mit einem durchbohrten Gummistopfen mit Glasrohr versehen, durch den das 
Ammoniak von innen an die Graphitzylinderanode geführt wird. Von außen ist die 
Graphitzylinderanode vom Elektrolyten umgeben. Die Maße des Zylinders sind: Länge 15 
cm; Durchmesser: außen 3,2 cm, innen 2 cm; Tiefe der Bohrung: 12 cm. Mit Strom wird die 
Anode über ein Kupferkabel an dessen einen Ende eine Stahlschelle befestigt ist, und die am 
oberen Ende des Zylinders festgeschraubt ist, versorgt. Der Anschluss ist mit einer formbaren 
Folie (Parafilm) und einem Teflonband isoliert. Der Druck des Ammoniaks soll nun so 
eingestellt werden, dass das Prinzip der Gasdiffusionselektrode (vgl. Kap. 1.1.2) erfüllt ist. 
(Skizze der Apparatur im Exp. Teil Kap. 5.2.1 S. 90). 
 
1.2 PEM-Brennstoffzellenbetrieb mit Ammoniak. 
 
Da der Betrieb der AFC mit Ammoniak mit Problemen behaftet ist[15] und SOFCs nur für den 
stationären Einsatz sinnvoll sind ( s. Kap. 1.1.1.1 S. 9), wurde nun versucht, eine PEMFC mit 
Ammoniak zu betreiben. In Abb. 3 ist die Membranstruktur einer PEMFC abgebildet. 
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Abb. 3: Die Nafionstruktur[1] 
 
Die grauen Bereiche markieren die hydrophoben, die weißen Bereiche markieren die 
hydrophilen Regionen. Der Protonentransport läuft über den hydrophilen Bereich. Somit ist es 
für die Protonenleitfähigkeit wichtig, dass die Membran feucht bleibt. Wird zunächst 
Wasserstoff als Brennstoff verwendet, so wird dieser an der Anode oxidiert, und das Proton 
wandert durch die Membran, wo es mit dem vorher reduziertem Sauerstoff zu Wasser 
reagiert. Die Protonenleitung läuft hier über den Grotthus-Mechanismus[42] ab (Abb. 4).  
 
 
Abb. 4: a) Der übliche Grotthus-Mechanismus; b) Modifizierter Mechanismus[42] 
 
Durch das Ammoniak kann die Protonenleitfähigkeit am H-beta-Zeolithen verbessert werden, 
worauf sein Einsatz als Ammoniaksensor beruht[43]. Dieser Effekt wird einem dem Grotthus-
Mechanismus ähnlichen Mechanismus mit Ammoniak zugeschrieben[43]. Somit sollte ein 
mögliches Eindiffundieren von Ammoniak in die Membran für die Protonenleitfähigkeit nicht 
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hinderlich sein. Zudem sollte die Hauptmenge an Ammoniak, ähnlich wie bei der AFC, an der 
Anode unter Abgabe von Elektronen in Protonen und Stickstoff zerfallen.  
Um den Einfluss von Fremdgasen zu testen, wurde zunächst Stickstoff zum Wasserstoffstrom 
zu dosiert. (Anhang: Punkt a). Die Klemmenspannung nimmt um 0,03 V ab (Anhang: Punkt 
b). Wurde nun Ammoniak zugegeben und die Wasserstoffzufuhr abgestellt (Anhang:      
Punkt c), sank die Klemmenspannung innerhalb von 20 min. bis auf 0,05 V ab (Anhang: 
Punkt d). Nachdem wieder auf Wasserstoffbetrieb umgestellt wurde (Anhang: Punkt e) stieg 
die Klemmenspannung zwar innerhalb von 2 min. wieder bis auf 1,13 V Anhang: Punkt f) an, 
aber während des weiteren Betrieb fiel die Klemmenspannung der Brennstoffzelle auf 0,4-
0,5V ab und konnte durch Regenerationsversuche nicht erhöht werden. Es ist zu vermuten, 
dass Ammoniak ungehindert in die Membran diffundiert und diese nachhaltig schädigt. Für 
eine nachhaltige Schädigung der Membran spricht die Tatsache, dass auch nach längeren 
Regenerationsversuchen die Anfangsspannung der Brennstoffzelle von ca. 0,9 V nicht mehr 
erreicht wurde.  
Auch F. A. Uribe et al.[Fehler! Keine gültige Verknüpfung.] untersuchten den Einfluss von 
Ammoniak auf die PEM und stellten dabei fest, dass Ammoniak die PEM schon bei 
Konzentrationen im ppm-Bereich nachhaltig schädigt.  
Wie aus den Elektrolyseversuchen mit Ammoniak in der PEMFC zu schließen ist, läuft die 
Ionenleitfähigkeit nach dem Eindiffundieren von Ammoniak in die Membran dann nur noch 
über die sich bildenden Ammoniumionen ab (s. Kap. 2.2.2 S. 35). Zu beobachten ist dies 
durch den vermehrten Ammoniakfluss durch die Membran bei Anlegen einer 
Klemmenspannung. Es wurden die Gasblasen gezählt. Zu Beginn des Experiments konnte der 
Gasdurchgang durch Anlegen einer Spannung um einen Faktor von bis zu 7,5 gesteigert 
werden. Dass der Strom auch während der Elektrolyse nach ca. 20 min. zusammenbricht, ist 
wohl auf die Austrocknung der Membran zurückzuführen, da zum einen die Ammoniumionen 
eine große Hydrathülle mit sich wegführen und zum anderen die anfängliche Elektrolyse auch 
die Elektrolyse von Wasser sein kann, das in der feuchten Membran enthalten sein muss, da 
sonst die Membran ihre Ionenleitfähigkeit verliert. Eine weitere Möglichkeit, die für die 
nachhaltige Schädigung der Membran verantwortlich sein kann, ist die Möglichkeit, dass die 
Ammoniumionen stärker an den negativen Zentren der Membran haften und den hydrophilen 
Bereich zusammenziehen, was die Ionenleitfähigkeit unter der zusätzlichen Betrachtung, dass 
die Ammoniumionen einen wesentlich größeren Ionenradius besitzen als Protonen, stark 
herabsetzt.  
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Der direkte Einsatz von Ammoniak in einer PEMFC ist, wie gezeigt wurde, nicht möglich. 
Will man Ammoniak als Energieträger für eine PEMFC nutzen, so geht dies nur über die 
Erzeugung von reinem Wasserstoff, entweder durch thermische Spaltung oder durch 
elektrochemische Oxidation des Ammoniak. 
 
 
2 Ammoniak als Wasserstofflieferant 
2.1 Einführung 
 
Da der Einsatz von Ammoniak in der PEMFC nicht möglich ist, soll das Ammoniak in seine 
Elemente Stickstoff und Wasserstoff zerlegt werden. Das Gasgemisch wird dann nach der 
Beseitigung restlicher Ammoniakspuren der Brennstoffzelle zugeführt.  
 
Bekannt sind Verfahren, die auf der thermisch-katalytischen Zersetzung[45-49] von Ammoniak 
beruhen, vergleichbar mit dem Prinzip der SOFCs. Sie dienen überwiegend der Beseitigung 
von Ammoniak aus Abgasen[45]. Es gibt sogar Berechnungen, in denen die Energiebilanz 
beim Einsatz von Ammoniak nach diesem Prinzip positiv ausfällt, obwohl ein Teil des 
Ammoniaks zur Erzeugung der benötigten Temperaturen verbrannt werden muss[18]. Ein 
großer Nachteil ist die Entstehung von Stickoxiden. Im folgenden werden Aspekte der 
Ammoniakspaltung behandelt. 
 
 
2.1.1 Thermischer Zerfall im Gasraum Stabilität von Ammoniak 
 
Die Zerlegung von Ammoniak in seine Elemente ist ein endothermer Prozess, d.h. Ammoniak 
ist unter normal Bedingungen stabil[50].  
 
1
298223 molkJ86,91HH3NNH2 −+=∆+→      (8)[50] 
 
Um es in seine Elemente zu zerlegen, muss man Energie zuführen. Eine Zersetzung von 
Ammoniak bis zu einer Temperatur von 1300 °C wird in der Literatur nicht beschrieben[51], 
d.h. Ammoniak ist bis mind. 1300°C stabil. Mit Katalysatoren kann Ammoniak schon ab  
ca. 500 °C in seine Elemente zerlegt werden[18, 51]. 
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2.1.2 Heterogene Katalyse 
 
Für den heterogen katalysierten Zerfall von Ammoniak gibt es heute viele Katalysatoren. 
Zumeist sind es Übergangsmetalle wie Platin, Palladium, Ruthenium, Eisen, Nickel, Wolfram 
usw., die auf Trägermaterialien wie Aluminiumoxid, Alumosilikaten, Zeolithen und diversen 
Keramiken aufgetragen wurden[45-49, 52]. Die Betriebstemperaturen dieser Katalysatoren liegen 
im Bereich von 500-1000 °C[45-49]. Viele von ihnen werden in den SOFC eingesetzt[38-43]. Das 
Prinzip, das diesen Katalysatoren zugrunde liegt, ist die Herabsetzung der 
Aktivierungsenergie für den Zerfall von Ammoniak. Zunächst wird Ammoniak an der 
Oberfläche des Metalls adsorbiert und wechselwirkt mit dem Metall. Man unterscheidet 
Physisorption (physikalische Adsorption) und Chemisorption (chemische Adsorption). 
 
 
2.1.3 Adsorption  
 
Bei der Adsorption von Gasen an festen Oberflächen kann sowohl die Physisorption als auch 
die Chemisorption auftreten. Adsorption ist in der Regel ein exothermer Vorgang. Die beiden 
Arten der Adsorption unterscheiden sich in den Bindungsarten und somit in der frei-
werdenden Energie. In der Physisorption bestehen die bindenden Kräfte zwischen Adsorbat 
(adsorbierte Substanz) und Adsorbens (adsorbierende Substanz) aus van der Waals-Kräften. 
Die freiwerdende Enthalpie liegt im Bereich von 20 kJ mol-1 [53] und reicht nicht zum 
Aufbrechen von Bindungen aus.[54, 55] Bei der Chemisorption handelt es sich um kovalente 
Bindungen zwischen Adsorbat und Adsorbens. Die freiwerdende Enthalpie liegt im Bereich 
von 200 kJ mol-1 [53].[54, 55] Dies kann zum Aufbrechen von Bindungen im Adsorbat 
ausreichen. Hier reagiert das Adsorbat mit freien Valenzen des Adsorbens.  
Auch Ammoniak und Stickstoff chemisorbieren an den meisten Metallen, was in der 
heterogenen Katalyse zur Synthese als auch zur Spaltung des Ammoniaks genutzt wird. Diese 
geht sogar bis zur Bildung von Oberflächennitriden.[23, 52, 56-57] Für Platin und Palladium 
besteht zwar auch eine starke Chemisorption, doch konnten hier noch keine Nitride wie für 
z.B. Eisen und Wolfram nachgewiesen werden.[58-60] Die katalytische Wirkung von 
elementarem Eisen bei der heterogen katalysierten Synthese von Ammoniak beruht auf 
diesem Prinzip.  
G. Ertl[23] hat die Adsorption von Stickstoff und Ammoniak an Eisen-Einkristallen untersucht.  
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Abb. 5: Lennard-Jones Potentialkurve von Stickstoff [61] 
 
Die obere Abbildung (5) zeigt das Lennard-Jones-Potential für molekularen und atomaren 
Stickstoff (a) an reiner und (b) an mit Kalium bedeckter Fe(100)-Oberfläche. Die 
Adsorptionsenergie von molekularem Stickstoff hängt stark von der 
Oberflächenbeschaffenheit des Eisens ab. Für Fe(100) liegt sie unterhalb von 10 kcal mol-1 [62] 
(41,9 kJ mol-1). Wird die Oberfläche des Fe (100) mit Kalium beschichtet, so beträgt sie 11,5 
kcal mol-1 (46,1 kJ mol-1 ) [63]. Das Kalium wirkt hier als Promotor. Es wird vermutet, dass das 
Kalium seine Valenzelektronen an das Eisen abgibt. Dies bewirkt, dass die 
Adsorptionsenergie ansteigt und die Aktivierungsenergie für die Chemisorption gleich Null 
ist. Der Stickstoff geht hier leicht in den atomar adsorbierten Zustand über. Es bildet sich ein 
sogenanntes Oberflächennitrid der Zusammensetzung Fe4N mit einer starken Fe-N-Bindung 
von 140 kcal mol-1 [64] (586,2 kJ mol-1). Dies hat zur Folge, dass die Aktivierungsenergie der 
Desorption von Stickstoff zwischen 51 kcal mol-1 [64] und 58 kcal mol-1 [64] (213,5 kJ mol-1und  
242,8 kJ mol-1) beträgt und diese bei der Zersetzung von Ammoniak in die Elemente, der 
Geschwindigkeit bestimmende Schritt ist[23].  
Die Adsorptionsenergie von Ammoniak ist mit 17 kcal mol-1 [65] (71,2 kJ mol-1) geringer als 
die von Stickstoff, so dass Ammoniak ab einer Temperatur von 100°C vollständig desorbiert. 
Es handelt sich hierbei auch um eine Chemisorption des Ammoniaks[23].  
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Abb. 6: Chemisorption von Ammoniak an Metalloberflächen[66] 
 
Dipolmessungen deuten darauf hin, dass es eine Bindung zwischen dem freien Elektronenpaar 
des Stickstoffs im Ammoniak und dem Eisen gibt (Abb. 6). Das Dipolmoment des 
Komplexes beträgt 2.2 Debye[65] und ist somit höher als das des freien Ammoniakmoleküls. 
K. Sasaki et al.[67] haben in Anlehnung an die heterogen katalysierte Zersetzung von 
Ammoniak für die oxidative Zersetzung an Platinelektroden in alkalischer wässriger Lösung 
einen ähnlichen Mechanismus vorgeschlagen (Gl. 9-12).  
 
 
NH3 + M OH-+ M NH2 H2O+ + e
M NH2 OH
-
+ e++ H2OM NH
OH-+ e++ H2OM NM NH
+M N2 2 M N2
 
 
An Hand ihrer Untersuchungen kommen sie zu dem Schluss, dass der zweite Reaktionsschritt 
(Gl. 10) geschwindigkeitsbestimmend ist und dass das primäre Oxidationsprodukt relativ 
stabil ist und die Hauptkomponente der Oberflächenadsorption des Ammoniaks bildet[67]. 
 
Die Adsorption von Stickstoff ist vom Oberflächenmaterial abhängig. An Graphit ist sie 
gering [68], sie beträgt maximal 1/3 der einer Holzkohle. An vielen Metallen wird Stickstoff 
adsorbiert, wie z.B. Wolfram, Eisen, usw..  
 
(9) 
(10)
(11)
(12) 
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2.2 Elektrochemische Spaltung von Ammoniak  
 
Eine Alternative zur thermisch katalytischen Spaltung von Ammoniak wäre die 
elektrochemische Oxidation von Ammoniak. In wässriger KOH wurden hier schon 
Untersuchungen durchgeführt, die den Einsatz von Ammoniak für AFCs optimieren   
sollten[19-22]. Hauptproblem war die hohe Überspannung an den Platinelektroden, die zu 
Energieverlusten führen. Daneben war nicht immer die Entstehung von Wasserstoff als 
Produktgas gesichert. Zudem wurden nicht erwünschte Elektrolyseprodukte wie Nitrite und 
Nitrate gefunden[19-22]. Auf der Suche nach Lösungen wurde die elektrochemische Oxidation 
von Ammoniak in aprotischen Lösungsmitteln mit der Cyclovoltametrie und der rotierenden 
Scheiben-Elektrode untersucht.  
 
2.2.1 CV- und RDE-Messungen 
 
2.2.1.1 Cyclovoltametrie 
 
Die Cyclovoltametrie oder auch Dreiecksspannungsmethode wurde aus der  
Polarographie entwickelt und ist eine wichtige elektroanalytische Meßmethode. Sie ist in der 
Lage, thermodynamische Informationen über Redoxpotentiale zu liefern. Weiter liefert sie 
Aussagen über die Kinetik von Elektrodenprozessen, die sowohl die heterogenen und die 
homogenen Elektronentransferschritte als auch angekoppelte chemische Reaktionen betrifft.  
Die Cyclovoltametrie ist eine nichtstationäre Meßmethode in ruhender Elektrolytlösung. Sie 
ist durch einen dreieckförmigen Potential-Zeit-Verlauf an der Arbeitselektrode charakterisiert. 
Hierbei wird von einem Anfangspotential E1 ausgehend ein sich zeitlich linear änderndes 
Potential E(t) aufgezwungen, das nach Erreichen des Umkehrpotentials Eλ wieder linear zum 
Ausgangspunkt zurückgeführt wird Abb. (7)[69].  
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E i v= dEdt1. Cyclus
 
Abb. 7: Potential-Zeit-Verlauf an der Arbeitselektrode während des CV-Experiments[70] 
 
Man bezeichnet die Spannungsdifferenz gegen die Zeit auch als Vorschubgeschwindigkeit v 
(Gl. 13) oder im angelsächsischen Sprachgebrauch als „scanrate“. 
 
 v = dE/dt   (13)[71] 
 
Technisch sind Vorschubgeschwindigkeiten von 10000 V s-1 möglich. Praktisch werden 
Messungen im Bereich von 5 mV s-1 bis 1 V s-1 durchgeführt[72]. Der Strom, der zwischen 
Arbeits- und Gegenelektrode fließt, wird in einer Strom (I)- Spannungs-(E)-Kurve 
festgehalten. Das Potential wird gegen eine Bezugs- bzw. Referenzelektrode gemessen. Es 
handelt sich dabei um eine nicht polarisierbare Elektrode. Hier wurde eine Ag/AgCl-
Elektrode verwendet, deren Potential gegen die Normal-Wasserstoff-Elektrode ( NHE) bei 
0,22 V liegt. Die Elektrodenoberfläche der Arbeitselektrode beträgt ca. 1 cm2. Die Anordnung 
der Elektroden ist so gewählt, dass der Abstand zwischen den Elektroden möglichst klein ist. 
So ist gewährleistet, dass die angelegte Zellspannung der Sollspannung entspricht[72]. Zur CV-
Apparatur gehört noch ein Potentiostat und ein Personal-Computer (PC) zur Aufzeichnung 
der Strom-Spannungskurven (Abb. 8 S. 17).  
E = Potential 
Eλ = Umkehrpotential 
Ei = Ausgangspotential 
t = Zeit 
v = Vorschubgeschwindigkeit 
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1) PC
2) Potentiostat
3) Messzelle
4) Arbeitselektrode
5) Gegenelektrode
6) Referenzelektrode
 
Abb. 8: CV-Apparatur 
 
Da der Massentransport der elektroaktiven Spezies in der Cyclovoltametrie durch Diffusion 
erfolgt, kann man durch Zusatz eines Leitsalzes in der Konzentration von 0,1 mol l-1  
Migrationsströme vermeiden. Als Leitsalz in organischen Lösungsmitteln dient hier Tetra-n-
butylammonium-tetrafluoroborat (TBATFB) und in wässrigen Lösungen meistens 
Natriumperchlorat.  
 
2.2.1.1.1 Aufnahme eines Cyclovoltammogramms 
 
Zu Beginn einer Messreihe wird immer eine Leerkurve aufgenommen. Hier wird ein 
Cyclovoltammogramm vom Lösungsmittel mit dem Leitsalz gemessen. Dies dient der 
Feststellung, in welchem Potentialbereich das Lösungsmittel und das Leitsalz stabil sind. 
Zunächst fließt nur ein sehr geringer Strom, da das angelegte Potential für die Oxidation oder 
Reduktion einer der beiden Komponenten nicht ausreicht. Wird das Oxidations- oder 
Reduktionspotential des Lösungsmittels oder des Leitsalzes erreicht, so steigt der Strom stark 
an. Der Strom wird aufgrund der hohen Konzentration an Leitsalz nicht durch die 
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Diffusionsgeschwindigkeit des Depolarisators begrenzt, weshalb man beim Anstieg des 
Stromes den Potentialvorschub umkehrt.  
Gibt man nun das Substrat hinzu, so steigt der Strom bei Erreichen z.B. seines 
Oxidationspotentials an, um dann ab einem Grenzstrom wieder zu sinken. Das 
Strommaximum kann man dadurch erklären, dass die Konzentration der reagierenden Spezies 
auf der Elektrodenoberfläche durch den Potentialanstieg rasch von ce=c0 auf ce=0 sinkt, 
während gleichzeitig die Diffusionsschicht mit der Zeit wächst.  
Der Massentransport ist demnach diffusionskontrolliert und wird durch das zweite Fick’sche 
Gesetz beschrieben (Gl. 14). 
 
 ∂c/∂t = -D (∂2c/∂x2) (14)[73] 
 D = Diffusionskoeffizient 
 c = Konzentration 
 t = Zeit 
 x = Abstand von der  
  Elektrodenoberfläche 
 
Als weiteres ist der heterogene Ladungstransfer z.B. bei der Reduktion von der Elektrode zum 
Substrat wichtig. Er wird durch die Butler-Volmer-Gleichung beschrieben. Sie lautet für die 
Reaktion Gl. (15 u.16) 
 
  (15) 
 
JD = I/(nFA) = cA k0 exp [-αnF/RT(E-E0)]-cB k0 exp [(1-α)nF/RT (E-E0)] (16)[73] 
 JD = Diffusionsstromdichte I = Stromstärke 
 CA = Oberflächenkonzentration des Edukts CB = Oberflächenkonzentration des 
Produkts 
 α = Durchtrittsfaktor F = Faradaykonstante 
 R = Rydbergkonstante E = aktuelles Potential  
 E0 = Gleichgewichtspotential k0 =Gleichgewichtskonstante 
 n = Anzahl der übertragenen Elektronen A = Fläche der Elektrode 
 
A + Be
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In Bezug auf den Ladungstransfer gibt es drei Möglichkeiten: 
a) Reversibler Ladungstransfer: Der heterogene Elektronentransfer ist sehr schnell, die 
Geschwindigkeitskonstante ist somit groß (k0 > 10-1 cm s-1). Geschwindigkeitsbestimmender 
Schritt ist der diffusionskontrollierte Massentransport. Die Butler-Volmer-Gleichung 
vereinfacht sich zur Nernst-Gleichung[72]. 
 
b) Irreversibler Ladungstransfer: Der Elektronentransfer ist der langsamste und somit 
geschwindigkeitsbestimmende Schritt. Die 
Geschwindigkeitskonstante ist klein  
(k0 < 10-5 cm s-1) [72]. 
 
c) Quasireversibler Ladungstransfer: Der an der Arbeitselektrode gemessene Strom setzt sich 
sowohl aus dem heterogenen Ladungstransfer als auch 
durch den diffusionskontrollierten Mas-sentransport 
zusammen. Die Geschwindigkeitskonstante liegt im 
Bereich 10-1 > k0 > 10-5.[72] 
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2.2.1.1.2 Cyclovoltammetrische Messungen von Ammoniak in DMF und Acetonitril 
 
Um Aufschlüsse über die elektrochemische Oxidation von Ammoniak zu erhalten, wurden 
Cyclovoltammogramme in DMF und MeCN sowie an verschiedenen Elektrodenmaterialien 
durchgeführt. Bekannt sind cyclovoltammetrische Messungen von Ammoniak in wässriger 
Kalilauge[19-22]. Hier findet man bei ca. 0,7 V vs. Ag/AgCl einen scharfen Oxidationspeak. Es 
wurde ein Mechanismus der allmählichen Dehydrierung von Ammoniak postuliert[19-22].  
 
Um vergleichbare und reproduzierbare Ergebnisse zu bekommen, wurden stets frisch 
angesetzte mit Ammoniak gesättigte Lösungen verwendet. Lösungsmittel waren Acetonitril 
und DMF. Ausnahmen bildeten die CV-Messungen, die in Abhängigkeit das 
Ammoniakkonzentration durchgeführt wurden. Die Elektroden wurden vor jeder Messung 
gereinigt.  
Bei einigen Messungen mit einer Graphitelektrode als Arbeitselektrode gelang es, einen 
Oxidationspeak bei 1,350 V vs. Ag/AgCl zu erzeugen, der auf die Oxidation des Ammoniaks 
zurückzuführen ist. Bei anderen Messungen war ein solcher Oxidationspeak nicht zu 
erzeugen, obwohl sich die Cyclovoltammogramme mit Ammoniak deutlich von denen ohne 
Ammoniak unterschieden. Was auffällt, ist der starke Stromanstieg mit Ammoniak ab ca. 0,8-
1,0 V vs. Ag/AgCl im Vergleich zu CV’s ohne Ammoniak, in denen die oxidative Zersetzung 
der Lösungsmittel MeCN und DMF erst oberhalb von 2,0 V vs. Ag/AgCl beginnt (s. Exp. 
Teil Kap. 5.1.1 S. 81). Somit weist der frühe Stromanstieg im CV mit Ammoniak auf die 
Oxidation von Ammoniak hin. Die elektrochemische Oxidation läuft hier, ebenfalls wie in der 
thermisch katalytischen Spaltung, durch Adsorption und eine anschließende stufenweise 
Oxidation ab, wobei die einzelnen Stufen durch CV und der Rotierenden Scheiben Elektrode 
(RDE) nicht zu erfassen waren. Vielmehr sind verschiedene Oxidationsprodukte des 
Ammoniaks auf der Elektrodenoberfläche adsorbiert. Durch neuere Untersuchungen der 
elektrochemischen Oxidation von Ammoniak in wässriger KOH wurde festgestellt, dass es 
sich bei den adsorbierten Spezies überwiegend um NH und NH2 handelt[19-22], was eine 
Erklärung dafür wäre, dass die Oxidationsstufen des Ammoniaks im CV nicht erkennbar sind. 
Die Potentiallage für Ammoniak in wässriger KOH liegt ebenfalls in diesem Bereich. 
Misst man nun Cyclovoltammogramme in verschiedenen Ammoniakkonzentrationen, so sieht 
man, dass der Anstieg der Stromstärke von der Anfangskonzentration des Ammoniaks 
abhängt. Je größer die Ammoniakkonzentration in Acetonitril, desto steiler ist der 
Stromanstieg. Bei geringer Ammoniakkonzentration (< 0,001 mol l-1) geht das 
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Cyclovoltammogramm in die sogenannte Leerkurve über, d.h. in ein Cyclovoltammogramm 
des Lösungsmittels mit Leitsalz Abb. (9). 
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Abb.9: Cyclovoltammogramme bei unterschiedlichen Ammoniakkonzentrationen in 
Acetonitril. 
 
Aus der Butler-Volmer-Gleichung (S. 23 Gl. 16) geht hervor, dass die Anfangskonzentration 
der elektroaktiven Spezies einen Einfluss auf die Höhe der Stromstärke hat. Weiter deutet der 
Verlauf des Stromanstiegs auf einen nicht diffusionskontrollierten Massentransport hin. Wäre 
dies der Fall, so müsste der Stromanstieg ein Maximum haben, da bei 
diffusionskontrolliertem Massentransport die Konzentration der zu oxidierenden Spezies 
abnimmt und die Stromstärke bis zum Erreichen des nächsten Oxidationspotentials wieder 
abnimmt. Da aber auch bei geringen Ammoniakkonzentrationen kein Maximum im 
Stromstärkeanstieg zu erkennen ist, kann dies auch auf eine komplette Oxidation des 
Ammoniak hindeuten.  
An der Anode entsteht Stickstoff, der in kleinen Gasblasen aufsteigt und so für Konvektion 
sorgt, so dass kein Grenzstrom erreicht werden kann. Eine ähnliche Beobachtung gibt es auch 
an einer Chlor umspülten Platinelektrode.[74] Für den anodischen Zweig kann hier aufgrund 
der durch die aufsteigenden Chlorgasblasen hervorgerufenen Konvektion kein Grenzstrom 
erreicht werden. Weiter konnte eine Abhängigkeit der Stromstärke vom eingesetzten 
Elektrodenmaterial festgestellt werden. Wie auch schon bei der elektrochemischen Oxidation 
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von Ammoniak in wässriger KOH, zeigt Platin (Abb. 10) auch hier neben Gold (Abb. 11) 
einen sehr steilen Stromanstieg auf. 
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Abb. 10: Cyclovoltammogramm in DMF plus Leitsalz mit und ohne Ammoniak, 
Arbeitselektrode Platin 
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Abb. 11: Cyclovoltammogramm in DMF plus Leitsalz mit und ohne Ammoniak, 
Arbeitselektrode Gold 
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Der hohe und kontinuierliche Stromanstieg für eine Zinkelektrode deutet wohl eher auf eine 
elektrochemische Oxidation des Zinks hin Abb. (12), da die CV-DMF-Kurve und die CV-
Kurve DMF mit Ammoniak sich fast überlagern.  
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Abb. 12: Cyclovoltammogramm in DMF plus Leitsalz mit und ohne Ammoniak, 
Arbeitselektrode Zink 
 
Der Grund für die Unterschiede im Strom-Potential-Verlauf der verschiedenen 
Elektrodenmaterialien liegt in der unterschiedlichen katalytischen Wirkung. So ist bekannt, 
dass Platin die Zersetzung des Ammoniak begünstigt.[75] Gold scheint ebenfalls eine ähnliche 
Wirkung zu besitzen. Dagegen scheinen Graphit, Stahl und Titan (Abb. 13-15) keinen 
nennenswerten Einfluss auf die Zersetzung von Ammoniak zu haben. Bei Graphit werden bei 
gleicher Scanrate wie bei Platin geringere Stromstärken gemessen. Bei einem Potential E von 
1,5 V vs. Ag/AgCl wird für Graphit als Arbeitselektrode nur eine Stromstärke I zwischen 5 
und 10 mA gemessen. Bei Platin wird dagegen eine Stromstärke zwischen 30 und 40 mA 
gemessen (Abb. 10). 
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Abb. 13: Cyclovoltammogramm in DMF plus Leitsalz mit und ohne Ammoniak, 
Arbeitselektrode Graphit 
 
Bei Stahl verhält es sich ähnlich wie bei Graphit; die Stromstärke liegt bei ca. 5-15 mA bei 
einem Potential von 1,5 V vs. Ag/AgCl.  
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Abb. 14: Cyclovoltammogramm in DMF plus Leitsalz mit und ohne Ammoniak, 
Arbeitselektrode Stahl 
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Titan scheint keinen Einfluss auf die Ammoniakoxidation zu haben. Beide CV-Kurven 
überlagern sich. 
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Abb. 15: Cyclovoltammogramm in DMF plus Leitsalz mit und ohne Ammoniak, 
Arbeitselektrode Titan 
 
Nimmt man nun noch die Cyclovoltammogramme in Acetonitril hinzu, so erkennt man, dass 
auch Palladium (Abb. 16) die Zersetzung des Ammoniaks katalytisch begünstigt.  
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Abb. 16: Cyclovoltammogramm in MeCN plus Leitsalz mit und ohne Ammoniak, 
Arbeitselektrode Palladium 
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In beiden Lösungsmitteln zeigt sich das gleiche Bild. Mit Ammoniak setzt der Stromanstieg 
ab 0,8-1,0 V vs. Ag/AgCl ein und ohne Ammoniak erst oberhalb von 2,0 V vs. Ag/AgCl, 
somit setzt die Zersetzung des Ammoniaks ab ca. 0,8 V vs. Ag/AgCl ein.  
Wie aus den CVs zu erkennen ist, kann durch die Verwendung eines aprotischen 
Lösungsmittels keine Verbesserung der elektrochemischen Oxidation des Ammoniak im 
Vergleich zur wässrigen Lösung erzielt werden. Der Einfluss des Elektrodenmaterials ist 
dagegen sehr stark. So hat sich auch in aprotischen Lösungsmittel gezeigt, dass sich Platin, 
Palladium und Gold gut als Anodenmaterial für die Ammoniakzersetzung eignen.  
 
2.2.1.2 Rotierende-Scheiben-Elektrode 
 
2.2.1.2.1 Grundlagen 
 
Eine weitere Möglichkeit, Reaktionsmechanismen zu untersuchen, bietet die Rotierende-
Scheiben-Elektrode (Rotating Disk Electrode RDE). So kann man mit der RDE nachweisen, 
ob Zwischenprodukte gebildet werden, indem man die Strom-Spannungs-Kurve einer Lösung 
im ruhenden und im gerührten Zustand aufnimmt. Bilden sich Zwischenstufen, so muss die 
Kurve der gerührten Lösung unter der Kurve der ruhenden Lösung sein, da dann durch das 
Abtransportieren der Zwischenprodukte der Stromfluss der gerührten Lösung geringer ist.  
Um nun die Transportvorgänge beschreibbar zu machen, schlug Levich 1942 die rotierende 
Scheibenelektrode vor.[76] Dazu verwendet man einen in einer Lösung rotierenden Zylinder, 
an dessen plangeschliffener Stirnfläche eine oder mehrere Elektroden zentrisch eingelassen 
sind. Bei der Rotation wird die Lösung längs der Rotationsachse angesaugt und an der 
Stirnfläche der Elektrode radial weggeschleudert (Abb. 17). Dadurch stellt sich an der 
rotierenden Elektrodenoberfläche eine konstante Strömungsgrenzschicht ein und damit über 
die gesamte Oberfläche der Scheibenelektrode eine homogene Stromdichte.[76]  
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Abb.17: Strömung an der Stirnfläche eines rotierenden Zylinders (von J. Heitbaum [77] ) 
 
Bei rein diffusivem Stofftransport bildet sich ein Diffusionsgrenzstrom jgr aus, dessen Größe 
von der Rotationsgeschwindigkeit ω der Elektrode abhängt. Der Grenzstrom berechnet sich 
nach folgender Gleichung: 
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Ist nun der Ladungstransfer beliebig schnell, und wird die Reaktionsgeschwindigkeit 
ausschließlich durch den Stofftransport bestimmt, dann bildet sich an der Elektrode ein 
Diffusionsgrenzstrom aus, der, wie aus der Gl. (17) zu erkennen ist, proportional zu ω  
anwächst. Durch Auftragen von jgr gegen ω  kann bei vorgegebener Konzentration der 
Diffusionskoeffizient oder umgekehrt bei bekanntem Diffusionskoeffizienten die 
Konzentration bestimmt werden. 
Erweitert man nun dieses System um eine rotierende Ringelektrode, die konzentrisch um die 
Scheibenelektrode liegt, so kann man die Lebensdauer einiger Zwischenprodukte ermitteln. 
Die an der inneren Elektrode gebildete Spezies wird radial nach außen geschleudert und an 
der äußeren Elektrode elektrochemisch umgesetzt. Es können Zwischenprodukte mit einer 
Lebensdauer von 10-5 s erfasst werden[76].  
(17)[77] 
F = Faradaykonstante 
D = Diffusionskonstante 
C0 = Anfangskonzentration 
ν = kinematische Zähigkeit 
z = Ladungszahl 
ω = Rotationsgeschwidigkeit der 
Elektrode 
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2.2.1.2.2 RDE-Messungen von Ammoniak in DMF 
 
Mit den RDE-Messungen sollte eine Möglichkeit gefunden werden, den Mechanismus für die 
elektrochemische Oxidation von Ammoniak an Platinelektroden zu erklären. Hierzu sollten 
zunächst die Grenzströme für verschiedene Rotationsgeschwindigkeiten ω bestimmt werden. 
Es wurde eine mit Ammoniak gesättigte DMF-Lösung verwendet. Als Leitsalz diente 
TBATBF mit der Konzentration von 0,1 mol l-1, das sich gut in DMF löst.  
Da der Grenzstrom von der Winkelgeschwindigkeit abhängt, wurden Messungen bei jeweils 
30, 50, 70 und 90 bzw. 100 Umdrehungen pro Sekunde (rps = rounds per second) 
durchgeführt. Hierbei wurden zwei Methoden angewendet.  
1. Es wurde ein Potential E vorgegeben und die Stromstärke I bei verschiedenen 
Rotationsgeschwindigkeiten ω gemessen. Anschließend wurde das Potential E erhöht, und es 
wurde wieder die Stromstärke I bei verschiedenen Rotationsgeschwindigkeiten ω gemessen 
(vgl. Exp. Teil Kap. 5.1.2.1 S. 82).  
2. Es wurde mit der geringsten Rotationsgeschwindigkeit ω begonnen und bei verschiedenen 
Potentialen E die Stromstärke I abgelesen (vgl. Exp. Teil Kap. 5.1.2.2 S. 84). Gemessen 
wurde in einem Potentialbereich von 0,6-2,0 V vs. Ag/AgCl. Aus den Messergebnissen 
wurden nun Strom-Potential-Kurven für die einzelnen Rotationsgeschwindigkeiten ω erstellt. 
Für den ersten Fall sind keine oder nur sehr geringe Abhängigkeiten des Stromstärkeanstieges 
von der Rotationsgeschwindigkeit ω zu erkennen (Abb. 18).  
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Abb. 18: Strom-Potential-Kurve zur Ermittlung eines Grenzstromes für Ammoniak in DMF 
und Leitsalz 
 
Im zweiten Fall ist eine Abhängigkeit des Stromstärkeanstieges zu erkennen, jedoch nicht so, 
wie zu erwarten wäre (Abb. 19).  
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Abb. 19: Strom-Potential-Kurve zur Ermittlung eines Grenzstromes für Ammoniak in DMF 
und Leitsalz 
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Normalerweise, wie dies auch in einer Vergleichsmessung mit Kaliumjodid in 1 molarer 
Schwefelsäurelösung gezeigt wurde (vgl. Exp. Teil Kap. 5.1.4 S. 87, Abb. 51), nimmt der 
Stromstärkeanstieg mit wachsender Rotationsgeschwindigkeit zu, da mit zunehmender 
Rotationsgeschwindigkeit der Massentransport der zu oxidierenden Spezies zunimmt und 
somit auch die Stromstärke. Auch der Grenzstrom sollte mit zunehmender 
Rotationsgeschwindigkeit größer werden.  
Bei den Messungen mit Ammoniak konnte kein Grenzstrom ermittelt werden. Vielmehr 
spiegelt der unerwartete Verlauf der Strom-Potential-Kurven die Abhängigkeit der Strom-
Potential-Kurven von der Ammoniakkonzentration wieder. Es ist zu vermuten, dass das 
Ammoniak durch die rotierende Elektrode aus der Lösung getrieben wurde. 
Somit konnten aus den RDE-Messungen keine Schlüsse auf den Oxidationsmechanismus des 
Ammoniaks geschlossen werden.  
 
2.2.2 Elektrolyse von Ammoniak mit der PEMFC 
 
Wie in Kap. 1.2 S. 13 schon beschrieben, fließt beim Anlegen einer Spannung an die PEM-
Brennstoffzelle ein Strom. Auch der Ammoniakdurchfluss nimmt mit Anlegen einer  
Spannung zu. Dass es sich um Ammoniak handelt, konnte durch Geruch nachgewiesen 
werden. Auch wenn ohne Spannung Ammoniak durchströmt, so ist der Fluss unter Spannung 
deutlich höher. Die Zunahme des Ammoniakflusses durch die Membran wurde festgestellt, in 
dem auf der Kathodenseite der Brennstoffzelle ein Blasenzähler, gefüllt mit Paraffinöl, 
angeschlossen war. Bei einer Klemmenspannung von 3,0 V wurden 15 Blasen pro Minute, in 
einem mit Paraffinöl gefülltem Gefäß gezählt, im Gegensatz zu 2 Blasen pro Minute ohne 
Spannung (vgl. Exp. Teil. Kap. 5.2.1 S. 89). Eine Erklärung für diese Beobachtung könnte die 
Oxidation von Ammoniak an der Anode sein. Das oxidierte Ammoniak spaltet ein Proton ab 
(Gl. 18, 19).  
 
⊕−
→
−
33 NHNH
e
 (18) 
 
⊕•+ +→ HNHNH 23  (19) 
 
Das Proton reagiert mit einem weiterem Ammoniakmolekül zum Ammoniumion (Gl. 20). 
 
⊕⊕ →+ 43 NHNHH  (20) 
Dieses Ion wandert durch die Membran und wird an der Kathode wieder reduziert und zerfällt 
in ein Ammoniakmolekül und ein Wasserstoffatom (Gl. 21). 
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••+⊕ +→→
−
HNHNHNH e 344  (21) 
 
Hiermit kann die klemmenspannungsabhängige Gasdurchlässigkeit erklärt werden. Dass die 
Zelle nach ca. 8 h Elektrolysedauer für Ammoniak auch ohne Anlegen einer Spannung 
durchlässig ist, liegt wohl an einer Schädigung der Membran. 
 
2.2.3 Elektrolysen von Ammoniak mit Graphitzylinderanode und Stahlkathode 
 
2.2.3.1 Gasdurchlässigkeit der Graphitanode  
 
Vor den Elektrolysen mit der Graphitzylinderelektrode wurde die Durchlässigkeit der 
Elektrode für Ammoniak durch Versuche, die im Exp. Teil (Kap. 5.2.2.2 S. 92) beschrieben 
werden, festgestellt. Die Elektrode hielt dabei einem Überdruck von über einem Bar stand.  
35 g einkondensiertes Ammoniak konnten binnen 30 Minuten durch die Graphitzylinder-
elektrode geschleust werden, ohne dass die Elektrode beschädigt wurde. So konnte 
sichergestellt werden, dass das Ammoniak durch den Graphitzylinder strömt. 
 
2.2.3.2 Elektrolyse von Ammoniak in wässriger KOH 
 
Um festzustellen, ob Ammoniak in wässriger KOH-Lösung zu elektrolysieren ist, wurde 
zunächst eine Strom-Klemmenspannungskurve einer 1 molaren KOH-Lösung aufgenommen 
und mit einer Ammoniak-KOH-Lösungs-Kurve verglichen. Die Kurven unterscheiden sich 
deutlich. So liegt der gemessene Strom für die Ammoniak-Lösung bis zu einer Klemmen-
spannung von 3 V deutlich über dem reinen KOH-Lösung.  
 
2.2.3.2.1 Elektrolysen von Ammoniak in 1 molaren KOH-Lösungen 
 
In einer wässrigen 1 molaren KOH-Lösung, die mit Ammoniak gesättigt ist, wurden zwei 
verschiedene Elektrolysen durchgeführt, einmal mit und einmal ohne ammoniakgas-
durchströmter Anode. Die Strom-Klemmenspannungskurven lagen über denen der mit 
wässriger KOH betriebenen Elektrolysen. Vergleicht man die beiden Kurven miteinander, so 
sieht man, dass die Kurve der mit Ammoniakgas durchströmten Anode über der Kurve ohne 
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durchströmter Anode liegt. Das Durchströmen der Anode mit gasförmigem Ammoniak 
während der Elektrolyse hat einen stromsteigernden und somit positiven Effekt. Der 
Stromfluss konnte verdoppelt werden (Abb. 20). Es zeigt sich aber auch, dass die 
Stromzunahme vom Ammoniakdruck abhängt. Zu hohe Drücke und somit ein zu hoher 
Ammoniakfluss bewirkten wieder eine Abnahme des Stromes.  
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Abb.20: Strom-Klemmenspannungsdiagramm der Elektrolyse einer gesättigten 
ammoniakalischen wässrigen 1-molaren KOH-Lsg, a) (----) ohne 
Ammoniakeinleitung in die Graphitanode, b) (____) mit ammoniakdurchströmter 
Graphitanode 
 
Wie aus Abb. (20) zu erkennen ist, kann durch das gasförmige Durchleiten des Ammoniaks 
durch die Graphitanode eine höhere Stromausbeute im Vergleich zur Ammoniaklösung erzielt 
werden, so dass dieses Prinzip auch in den Versuchen mit den Mediatoren und den 
beschichteten Graphitanoden getestet wurde. 
  
 
38 
2.2.3.3 Elektrolyse von Ammoniak mit TEMPO 
 
2.2.3.3.1 Einführung 
 
Da die Elektrolyse von Ammoniak an Platinelektroden durch die schlechte Desorption von N2 
an der Platinelektrode gehemmt ist,[19, 20] wurde ein homogen löslicher Mediator gesucht, der 
nur eine schwache Adsorption des gebildeten Stickstoffes zulässt oder die Adsorption des 
Stickstoffes umgeht.  
 
Nitroxylradikale wie das 2,2,6,6-Tetramethylpiperidinyl-1-oxyl-Radikal (TEMPO), das als 
Mediator für die Oxidation von primären und sekundären Alkoholen[24-28, 30] sowie von 
Kohlenhydraten[30] und Aminen[29] verwendet wird, könnte eine Möglichkeit sein, die 
Adsorption zu umgehen, da die Oxidation des Ammoniaks möglicherweise nicht mehr auf der 
Elektrodenoberfläche, sondern in der Lösung stattfindet.  
Das TEMPO-Radikal ist bei Raumtemperatur stabil.  
 
 
Abb.21: Redoxverhalten von TEMPO[28] 
 
Es kann sowohl reduzierend als auch oxidierend wirken. Das TEMPO-Radikal selbst ist nicht 
in der Lage, primäre und sekundäre Alkohole zu Aldehyden und Ketonen zu oxidieren. Es 
muss zuvor zum Nitrosoniumion oxidiert werden. Dies erhält man am einfachsten durch 
Reaktion des TEMPO-Radikals mit Chlor oder Brom zum entsprechenden Oxoammonium-
Chlorid oder –Bromid[28]. Möchte man aber auf primäre Oxidationsmittel verzichten, so kann 
man das TEMPO-Radikal auch elektrochemisch oxidieren[30]. 
Für die Oxidation von Alkoholen mit TEMPO wurden zwei pH-abhängige Mechanismen 
vorgeschlagen. Unter dem pH-Wert 2 läuft die Oxidation säurekatalytisch ab (Abb. 22)[25, 28]. 
Das oxidierende Nitrosoniumion wurde durch Disproportionierung des Nitroxylradikals 
gebildet. Das Nitroxylradikal wird durch eine Ein-Elektronenreaktion aus dem Hydroxylamin 
erzeugt.  
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Abb.22: Säure katalysierte Alkohol Oxidation[25] 
 
Ab einem pH-Wert von 3 wird ein sogenannter basischer Mechanismus vorgeschlagen. Hier 
wird das Nitrosoniumion durch die Oxidation der Nitroxylradikale erzeugt, die zuvor durch 
syn-Proportionierung aus einem Nitrosoniumion und einem Hydroxylamin gebildet wurden[25] 
(Abb.:23)  
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Abb. 23: basisch katalysierte Alkohol Oxidation[25] 
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Während sich im Sauren die Reaktionsgeschwindigkeit für primäre und sekundäre Alkohole 
nicht unterscheiden, ist die Reaktionsgeschwindigkeit für primäre Alkohole ab einem pH-Wert 
von 3 höher im Vergleich zu der von sekundärer Alkohole[25, 28].  
 
In Gegenwart von Wasser kann TEMPO primäre Alkohole zu Carbonsäuren oxidieren.[28, 30] 
Schäfer et al.[30] haben das TEMPO bei der anodischen Oxidation von Kohlenhydraten als 
Mediator eingesetzt. Es wurden hier chemoselektiv nur die primären Hydroxyl-Gruppen zu 
Carboxylaten oxidiert. Cyclovoltammetrische Messungen zeigen, dass das Redox-System  
TEMPO-Radikal/ Nitrosoniumion vollständig reversibel ist (Schäfer, eigene Messungen). 
Nimmt man nun ein Cyclovoltammogramm von TEMPO in Gegenwart von z.B.: Methyl-D-
Glucopyranose auf, so fehlt der Reduktionspeak, der Oxidationspeak bleibt dagegen erhalten; 
das TEMPO wird also anodisch zum Nitrosoniumion oxidiert und durch die Methyl-D-
Glucopyranose wieder reduziert Abb. (24)[30] 
 
 
Abb.24: Cyclovoltammogramme von TEMPO mit (_____) und ohne (----) Methyl-D-
Glucopyranose [30]. 
 
In Abb. (25) ist zum einen das CV einer Lösung von TEMPO ohne Ammoniak und zum 
anderen das CV einer Lösung von TEMPO mit Ammoniak wiedergegeben. Das CV für 
TEMPO ohne Ammoniak weist einen Oxidationspeak bei einem Potential von 710 mV vs. 
Ag/AgCl und einen Reduktionspeak bei einem Potential von 670 mV vs. Ag/AgCl auf. In dem 
CV von TEMPO mit Ammoniak ist eine Oxidation zu erkennen, aber keine Reduktion. Dies 
kann auf einen sogenannten EC-Mechanismus[72] hindeuten. Dabei wird das zuvor an der 
Anode gebildete Nitrosoniumion vom Ammoniak reduziert und nicht an der Kathode.  
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Abb.25: CV von TEMPO mit Ammoniak 
 
Aufgrund dieser Ergebnisse wurden nun Elektrolysen von Ammoniak mit TEMPO 
durchgeführt.  
 
2.2.3.3.2 Elektrolysen mit Graphitzylinderanode und Stahlzylinderkathode 
 
Die Elektrolysen wurden in einer ungeteilten Zelle durchgeführt. Als Anode diente ein 
Graphitzylinder, der am unteren Ende geschlossen war und als Kathode ein Stahlzylinder. Der 
Abstand der beiden Elektroden betrug 2,5 mm, so dass der Weg für den Ionentransport -und 
somit der Widerstand- möglichst klein blieb. Die Anode konnte mit gasförmigem Ammoniak 
durchströmt werden. Die Elektrolyselösung bestand aus einer 25 %igen wässrigen 
Ammoniaklösung und Natriumperchlorat als Leitsalz.  
 
Elektrolysen mit und ohne TEMPO: 
 
Es wurden zunächst Elektrolysen ohne TEMPO bei unterschiedlichen Klemmenspannungen 
durchgeführt und die entsprechenden Stromwerte aufgenommen. Der gemessenen Strom wurde 
gegen die Klemmenspannung in ein Diagramm aufgetragen. Anschließend wurden die gleichen 
Elektrolysen nach Zugabe von TEMPO durchgeführt und ebenfalls in ein Strom-
Klemmenspannungsdiagramm aufgetragen. Aus dem Verlauf der beiden Kurven geht hervor, 
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dass durch Zugabe von TEMPO der Strom bei gleicher Klemmenspannung deutlich höher liegt 
Abb. (26). Dies konnte an Platinelektroden bestätigt werden.  
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Abb. 26: Strom-Klemmenspannung einer ammoniakalischen wässrigen Lösung mit (-----) und 
ohne (_____) TEMPO 
 
Elektrolyse im Dauerbetrieb: 
 
Die Elektrolyse der ammoniakalischen Lösung wurde in Gegenwart von TEMPO über einen 
Zeitraum von 5 Wochen betrieben. Während dieser Zeit wurden Gasproben 
gaschromatographisch untersucht. Die Zusammensetzung des Elektrolysegasgemisches bestand 
zu 90 % aus Stickstoff ca. 7,5 % aus Wasserstoff, daneben noch geringe Anteile Sauerstoff <1 
% und Ethylen ca. 1 % und Ethan < 1% (Tabelle Verlauf der Gasentwicklung im Exp. Teil 
Kap. 5.2.2.6 S. 93).  
 
Man findet, dass die Zusammensetzung der Gase über die gesamte Elektrolysezeit konstant 
bleibt. Das Gas besteht zu 97-98 % aus Stickstoff und Wasserstoff, d.h. aus den 
Elektrolyseprodukten des Ammoniaks. Der Wasserstoff konnte zunächst nur qualitativ, aber 
nicht quantitativ nachgewiesen werden. Das tatsächliche Verhältnis von Wasserstoff zu 
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Stickstoff war hier nicht feststellbar. Tests mit einer käuflichen Brennstoffzelle, in der das 
Gasgemisch erfolgreich eingesetzt wurde, weisen einen hohen Wasserstoffgehalt nach. Durch 
den Vergleich der für die Elektrolyse benötigten Energie mit der Energie, die durch den 
erzeugten Wasserstoff in der Brennstoffzelle genutzt werden konnte, wurde nun von einer 
Gaszusammensetzung von 25 Vol. % Stickstoff und 75 Vol. % Wasserstoff ausgegangen. Es 
wurden 900 ml eines Gasgemisches erzeugt. Die daraus erzielte Energie betrug 6940 kJ, bei 
einer Klemmenspannung von 0,81 V, einer Stromstärke von 0,28 A und einer Betriebsdauer 
von 8,5 h. Die berechnete Energie für 900 ml Gasgemisch mit einer Zusammensetzung von    
25 Vol. % N2 und 75 Vol. % H2 beträgt 7335 kJ. Benötigt wurden jedoch zur Erzeugung des 
wasserstoffreichen Brenngas 14128 kJ. (vgl. Exp. Teil Kap. 5.7 S. 107) 
Aufgrund der Art der Probennahme stammt der geringe Sauerstoffanteil in der Probe aus der 
Luft. Vergleichsmessungen konnten dies bestätigen. Woher der Ethylen- und Ethananteil in der 
Gasprobe stammen, ist noch nicht geklärt. Vermutungen, dass es sich hierbei um 
Zersetzungsprodukte des TEMPO handelt, konnten nicht bestätigt werden.  
 
Während der Elektrolyse wurde auch die Ammoniakkonzentration in der Lösung titrimetrisch 
mit einer 1 molaren HCl-Lösung bestimmt. Man erkennt, dass die Konzentration an Ammoniak 
mit der Zeit abnimmt. Auch kann hierdurch die Stromausbeute bzw. die Energieausbeute 
berechnet werden (Kap. 2.2.3.3.4. S. 47). Überprüft wurden diese Berechnungen durch 
Gasvolumenbestimmungen gegen die Zeit ( Exp. Teil. Kap. 5.2.4.3 S. 99).  
Aus den Ergebnissen dieses Kapitels wurde ein Vorschlag für einen Mechanismus für die 
Ammoniakoxidation mit TEMPO entwickelt, der im folgenden Kapitel vorgestellt wird.
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2.2.3.3.3 Mechanismus 
 
Die Oxidation des Ammoniaks mit TEMPO als Mediator beginnt zunächst mit der 
elektrochemischen Oxidation des TEMPO-Radikals (1) an der Anode zum Nitrosoniumion (2), 
wie schon in Kap. 2.2.3.3.1 S. 38 beschrieben (vgl. Abb.21 ). In Analogie zur Alkoholoxidation 
mit TEMPO als Mediator bildet nun das Nitrosoniumion (2) mit einem Ammoniakmolekül ein 
Addukt, indem der Ammoniakstickstoff mit dem freien Elektronenpaar eine Bindung zum 
Stickstoff des Nitrosoniumions (2) ausbildet. Gleichzeitig wird die Doppelbindung zwischen 
dem Sauerstoff und dem Stickstoff des Nitrosoniumion (2) aufgebrochen. Verbindung (3) ist 
aufgrund der Formalladungen instabil. Danach findet eine intramolekulare Protonenwanderung 
vom angelagerten Ammoniak zum Sauerstoff statt, und es bildet sich eine Verbindung (4). 
Diese reagiert unter Spaltung der Stickstoff-Stickstoff-Bindung zum Hydroxylamin (5) und 
⊕
2NH -Kation (6) weiter. Das ⊕2NH -Kation (6) wiederum reagiert mit einem 
Ammoniakmolekül zum Hydraziniumion (7), das dann unter Abspaltung eines Proton zum 
Hydrazin (8) reagiert. Das Proton wird von einem weiterem Ammoniakmolekül abgefangen 
und bildet ein Ammoniumion.  
 
Das Hydrazin (8) lagert sich wiederum an ein Nitrosoniumion (2) an. Es entsteht Verbindung 
(9), die nach intramolekularen Protonenwanderung in ein Hydroxylamin (5) und nach 
Abspalten eines weiteren Protons in ein Diimin (11) zerfällt. Dieses Diimin (11) 
disproportioniert zu Stickstoff N2 und Hydrazin (8)[78]. Es könnte sich auch Isodiimin (12) 
bilden, das instabil ist und in Ammoniak, Stickstoff und Wasserstoff zerfällt[78]. Sowohl Diimin 
(11) als auch Isodiimin (12) sind Oxidationsprodukte des Hydrazins[78]. Alternativ kann das 
Diimin (11) auch mit einem weiteren Nitrosoniumion (2) zu Verbindung (13) reagieren, die 
dann nach intramolekularer Protonenwanderung in das Hydroxylamin und nach Abspalten 
eines weiteren Protons in ein Stickstoffmolekül zerfällt (s. Abb. 27).  
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Abb.27: Mechanismusvorschlag für die elektrochemische Ammoniakoxidation mit TEMPO als 
Mediator 
 
Denkbar wäre auch eine mögliche Reaktion des ⊕2NH –Kation (6) mit einem Wassermolekül 
über das Kation (17) zum Hydroxylamin (NH2OH) (18) (Abb. 28). Dies würde aber bedeuten, 
dass die Oxidation des Ammoniaks bis zur Salpetersäure oder zu mindestens zu Stickoxiden 
[77] 
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reagieren müsste. Zwischenprodukte konnten nicht gefunden werden. Außerdem ist die 
Ammoniakkonzentration sehr hoch (mind. 25 %ige wässrige Ammoniaklösung), so dass 
aufgrund seiner hohen Basizität die Reaktion des Aminokation (6) mit einem weiteren 
Ammoniakmolekül wahrscheinlicher ist. 
 
6
+ H2O H2O NH2NH2
- NH4
+ NH3
HO NH2
17 18
 
Abb. 28: Reaktion des Aminokations (6) mit einem Wassermolekül 
 
Die Gasanalysen weisen ausschließlich Stickstoff und Wasserstoff als Elektrolysegase nach. 
An beiden Elektroden wird eine Gasentwicklung festgestellt. Untersuchungen der entstehenden 
Gase an den Elektroden zeigen, dass an der Anode Stickstoff entsteht und an der Kathode 
Wasserstoff. Das bedeutet, dass die Oxidation des Ammoniaks und seiner Folgeprodukte noch 
direkt im Anodenraum bzw. an der Anode abläuft.  
 
An der Kathode werden die während der Oxidation entstandenen Ammoniumionen reduziert. 
Das entstandene Ammoniumradikal zerfällt auf der Kathode in ein Ammoniakmolekül und ein 
Wasserstoffatom, das sich mit einem weiterem Wasserstoffatom verbindet und als H2-Molekül 
entweicht (Abb. 29).  
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Abb. 29: Kathodische Reduktion des Ammoniumions zu Ammoniak und Wasserstoff. 
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2.2.3.3.4 Energiebilanz 
 
Wichtig für die Beurteilung eines Systems zur Erzeugung von Wasserstoff ist die 
Energiebilanz, d.h. man muss vergleichen, wie viel Energie zur Herstellung des Wasserstoffes 
benötigt wurde im Vergleich zur Energie, die aus dem Wasserstoff gewonnen werden kann. 
Hierzu wurde die Zeit für das bei der Elektrolyse entstandene Gasvolumen gemessen. So 
wurde z.B. die Zeit gemessen, die benötigt wurde, um ein Gasvolumen von 50, 100, 150 und 
200 ml zu erzeugen. Die benötigte Energie AEl. für die Elektrolyse konnte dann aus der 
angelegten Klemmenspannung UKl, der Stromstärke I und der benötigten Zeit t berechnet 
werden.  
 
 
tIUA KL.EL ⋅⋅=   (22) 
 
Die Messergebnisse befinden sich in Tabellen im Experimentellen Teil dieser Arbeit. Um die 
Energiewerte vergleichen zu können, wurden diese Ergebnisse jeweils auf die Erzeugung von 
1 ml des entstandenen Gasgemisches umgerechnet. Aus diesen Werten wurde dann der 
Mittelwert gebildet. Hier lag der Energiewert zur elektrochemischen Oxidation von 
Ammoniak zur Erzeugung von 1 ml Elektrolysegas mit 75 Vol. % H2 und 25 Vol. % N2 bei 
13,73 J ml-1 .  
 
Durch die Gasanalysen konnte nachgewiesen werden, dass das bei der Elektrolyse 
entstandene Gasgemisch überwiegend aus Stickstoff und Wasserstoff besteht, so dass davon 
ausgegangen werden kann, dass das Gasgemisch durch die Elektrolyse des Ammoniaks 
entstand. In 1 ml des Gasgemisches befinden sich 0,75 ml Wasserstoff. Das entspricht  
3,35 10-5 mol bzw. 6,69 10-5 g Wasserstoff( vgl. S. 43). Die Reaktionsenthalpie für 
Wasserstoff mit Sauerstoff beträgt auf 1 Mol H2 bezogen 242kJ mol-1.Gl. (23) 
 
 
1
222 242)(2/1 −=∆→+ molkJHgOHOH  (23) 
 
Die Energie, die aus einem Milliliter des erzeugten Gasgemisches genutzt werden kann, 
berechnet sich wie folgt: 
 
  
 
48 
 
1
ml1.El
ml1.El
mlJ15,8A
H
m
VA
−
=
∆δ=
 (24) 
 mit: AEl. 1 ml = benötigte Energie für  
  1 ml Elektrolysegas 
  û+ N-PRO-1  
  /'LFKWH+2 = 0,08987 g l-1 
   V Volumenanteil H2 = 0,75 ml 
   m molare Masse H2 = 2 g mol-1 
 
 
 Es wurde demnach um einen Faktor von ca. 1,7 


=
15,8
73,13
mehr Energie benötigt, als aus 
dem entstandenen Wasserstoff genutzt werden kann. (vgl. Exp. Teil Kap. 5.2.2.6 S. 93;  
Kap. 5.2.3 S. 97-5.4 S. 98). Hier geht noch zuviel Energie durch Überspannungen verloren.  
 
Geht man von Gl. (25) aus, so benötigt man für die Erzeugung eines Milliliter des 
Gasgemisches 1,03 J (46 kJ mol-1): 
 
 
1
223 462/32/1 −=∆+→ molkJHHNNH  (25) 
Man benötigt 2,246 10-5 mol Ammoniak, um einen Milliliter des Gasgemisches aus 25 Vol. % 
N2 und 75 Vol. % H2 zu erzeugen. Es stehen bei optimalen Bedingungen ca. 7,12 J (8,15-1,03 
J) an nutzbarer Energie zur Verfügung, bezogen auf 1 ml des erzeugten Gasgemisches.  
 
Vergleicht man nun den Energieträger Ammoniak mit Isooctan, so enthält Ammoniak 
weniger Energie (Tab. 1). 
 
Verbrennungsenthalpie NH3 (fl.) 
[kJ l-1] 
Verbrennungsenthalpie Isooctan 
[kJ l-1] 
12711[79] 33027[80] 
Tab.1 : Verbrennungsenthalpie für Ammoniak (fl. -33°C) und Isooctan (25°C) 
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Hier muss man berücksichtigen, dass bei der Verbrennung von Ammoniak kein Treibhausgas 
entsteht. Nimmt man nun noch den Hydridspeicher hinzu, so ist in einem Kilogramm 
Ammoniak mehr Energie gespeichert als in einem Kilogramm Hydridspeicher[81] Tab. (2). 
 
 Hydridspeicher Ammoniak Benzin 
Energiedichte : 
[MJ kg-1] 
10[81] 18 40[81] 
Tab. 2: Energiedichten für Hydridspeicher; Ammoniak und Benzin 
 
Ammoniak liegt im Vergleich der Energiedichten zwischen dem Hydridspeicher und Benzin. 
 
 
 
2.2.4 Elektrolyse mit Mangan(II)salzen 
 
2.2.4.1 Einführung 
 
Mit dem Redoxpaar Mn(II)/Mn(III) als Mediator ist es gelungen, CH-acide Verbindungen wie 
den Cyanoessigsäureethylester an eine Doppelbindung eines Olefins zu binden. Eingesetzt 
wurde Mangan(II)acetat[51]. Der Mechanismus ist noch nicht im einzelnen geklärt. R. Shundo 
et al.[82] erklären den Reaktionsverlauf wie in Abb. (30) zu sehen. Der Ester wird am CH-
aciden-Kohlenstoff mit Natriumacetat deprotoniert und anschließend von Mangan(III), das 
zuvor an der Anode durch Oxidation von Mn(II) gebildet wurde, zum Radikal oxidiert. Das 
Radikal reagiert mit einem Olefin. Das nun intermediär gebildete Radikal bekommt nun vom 
Lösungsmittel oder von einem weiteren Cyanoessigsäureethylester ein Wasserstoffatom. 
Kommt nun zum Mangan(II)acetat noch Kupfer(II)acetat, so entsteht an Stelle der gesättigten 
Verbindung eine ungesättigte Verbindung [82].  
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Abb.30: Mangan(II) als Mediator [82] 
 
Das Standardpotential von Mn(II)/Mn(III) liegt bei +1,51 V, Mn(III) könnte so auf 
Ammoniak oxidierend wirken. Der Grund für die Stabilität des Mn(II)-Ions hängt mit der 
halbbesetzten 3d-Schale zusammen.  
Interessant dürfte der Hexaamminkomplex sein, der das Ammoniak oxidieren kann, denn das 
Mn(II) ist leicht zu oxidieren. Der weitere Verlauf wäre die Zerlegung des Ammoniaks in 
seine Elemente.  
 
2.2.4.2 CV-Messungen 
 
Zur Untersuchung, ob das Redoxpaar Mn(II)/Mn(III) oder sogar der Hexaamminmangan(II)-
Komplex für eine Zerlegung des Ammoniaks geeignet ist, wurden folgende CV-Messungen 
durchgeführt: 
a) CV ohne Ammoniak 
1) Mangansulfat in 1 molarer Schwefelsäure (Abb. 32) 
2) Mangan(II)sulfat in pH-neutraler Lösung (Abb. 33) 
3) Mangan(II)acetat in gepufferter Essigsäure (Abb. 35) 
 
b) CV mit Ammoniak 
1) Mangan(II)sulfat mit Ammoniak im alkalischen Bereich (Abb. 34) 
2) Mangan(II)acetat mit Ammoniak vom sauren bis zum alkalischem Bereich 
(Abb. 39, 40) 
4) Elektrolyseversuche Mangan(II)acetat mit Ammoniak (Abb. 36-38) 
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Vor jeder Messreihe wurden cyclovoltammetrische Messungen des Lösungsmittels Wasser 
bzw. Wasser/Säure und dem entsprechenden Leitsalz (Natrium- und Ammoniumacetat und 
Ammoniumsulfat) aufgenommen. Gemessen wurde gegen Ag/AgCl. Die 
Leitsalzkonzentrationen und die jeweiligen Mangansalzkonzentrationen betrugen 0,1 mol l-1 . 
Das Ammoniak und die entsprechende Säure wurden in konzentrierte Form pH-Wert 
abhängig dazu dosiert. 
 
Die Messungen 1, 2 und 4 dienten zur Feststellung des Oxidationsbereiches für Mn(II) zu 
Mn(III). Aus der Literatur sind cyclovoltammetrische Messungen von Mn(II)-Verbindungen 
bekannt[82-86]. S. Nijjer et. al.[83] hat Mangan(II)sulfat in 2 molarer Schwefelsäure vermessen 
(Abb. 31). 
  
 
Abb. 31: CV von Mangansulfat in 1-molarer Schwefelsäure [83] 
 
Wie man in Abb. (31) sieht, gibt es einen starken Oxidationspeak bei 0,8 bis 0,9 V vs. MSE 
und einen zweiten etwas schwächeren bei 1,0-1,1 V vs. MSE. Nijjer et. al. [83] folgern daraus, 
dass die Oxidation des Mn(II) zum Braunstein Mn(IV) über zwei Stufen läuft. Da sich die 
Elektrode während des ersten Peaks rot/rosa färbt, wird hier die Oxidation zum Mn(III) 
angenommen (Gl. 26).  
 
 
−++ +→ eMnMn 32  (26) [83] 
 
1,0-1,1 
0,73-0,80 
0,40-0,69 0,3-0,4 
0,8-0,9 
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Anschließend färbt sich die Elektrode schwarz, was sowohl auf MnOOH (Gl. 27), als auch 
auf MnO2 hindeutet (Gl. 28). MnOOH wird bei hohen pH-Werten durch Hydrolyse von 
Mn(III) gebildet (Gl. 27). 
 
 
++ +→+ HMnOOHOHMn 32 2
3
 (27) [83] 
 
 
−+ ++→ eHMnOMnOOH 2  (28) [83] 
 
Für der Reduktion gibt es drei Peaks. Der erste ist sehr scharf bei ca. 0,73-0,80 V vs. MSE, 
der zweite ist sehr schwach und liegt bei 0,40-0,69 V vs. MSE. Der dritte hat eine mittlere 
Stärke und liegt bei 0,3-0,4 V vs. MSE. Der erste Peak wird der Reduktion von MnO2 zu 
MnOOH zugeschrieben (Gl. 29) [83]. 
 
 MnOOHeHMnO →++ −+2  (29) [83] 
 
Der zweite wird nicht weiter erläutert, hier wird nur festgestellt, dass sich in diesem 
Spannungsbereich die Elektrode wieder von schwarz zu rot/rosa verfärbt und sich während 
des dritten Reduktionspeaks ganz entfärbt. Daraus wird gefolgert, dass das Mn(III) während 
des dritten Reduktionspeaks zu Mn(II) reduziert wird (s. Gl. 30) [83]. 
 
 OHMneHMnOOH 2
2 23 +→++ +−+  (30) [83] 
 
S. Nijjer et. al. [83] stellen weiter fest, dass die MnO2-Ablagerungen auf den Elektroden stark 
von der Säurekonzentration abhängig waren. Je höher die Säurekonzentration ist, desto 
geringer ist die Ablagerung. Vergleicht man nun diese Kurven mit denen bei pH-Werten von 
(>4), so sieht man, dass sich die CV-Kurven ähneln, aber ihr Potentialbereich verschieden ist. 
Nijjer et. al. [83] haben gegen HgSO4 gemessen (-0,61V). Wie man erkennt, sind die Lagen der 
Oxidations- und der Reduktionspeaks stark vom pH-Wert abhängig. Dies bestätigen auch 
andere Literaturstellen[84-86].  
 
Eine rot/rosa Verfärbung konnte nicht beobachtet werden. Dies mag am hohen pH-Bereich 
liegen, da entweder direkt MnO2 oder das ebenfalls bräunliche MnOOH gebildet wurden. Bei 
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hohen pH-Werten (>7) oder kleiner Scanrate tritt kein Reduktionspeak zwischen 700 mV und 
800 mV vs. Ag/AgCl auf, sondern nur ein starker zwischen 250-350 mV vs. Ag/AgCl  
(vgl. Abb.32-35). In beiden Fällen gab es eine starke braune Beschichtung. Dies kann hier an 
der Bildung von MnOOH (Gl. 27) und MnO2 (Gl. 28) liegen, da diese Verbindungen eine 
dichte Deckschicht bilden. Wie aus den Gl. (29 und 30) zu erkennen ist, hängen die 
Reduktionen von MnO2 zu MnOOH und von MnOOH zu Mn(II) nicht nur von der 
Elektronenleitfähigkeit, sondern auch von der Protonenleitfähigkeit durch die Deckschichten 
ab, so dass nur das an der Elektrodenoberfläche befindliche MnOOH reduziert wird. 
Ähnliches ist auch nach Durchlaufen mehrer Cyclen zu beobachten.  
 
Bei pH 5-6 wurden Cyclovoltammogramme nach einer unterschiedlichen Anzahl von Cyclen 
(2, 4 und 6 Cyclen) von einer mit Ammoniumacetat und Essigsäure gepufferten 
Manganacetatlösung aufgenommen. Dabei ist zu sehen, dass der Reduktionspeak bei 650 mV 
nach dem 2. Cyclus allmählich verschwindet und der Reduktionspeak bei 350 mV stärker 
wird (Abb. 40).  
In den durchgeführten cyclovoltammetrischen Messungen konnte keine oxidative Wirkung 
des gebildeten Mn(III) auf das Ammoniak festgestellt werden, sondern nur eine pH-
Wertabhängigkeit der Manganpotentiale (Abb. 31-35). 
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Abb. 32 CV von MnSO4 in 1 molarer H2SO4 –Lösung (Pfeil zeigt Scanrichtung an) 
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Abb. 33: CV von MnSO4 bei pH7 (Pfeil zeigt Scanrichtung an) 
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Abb. 34: CV von MnSO4 mit Ammoniak pH 9 (Pfeil zeigt Scanrichtung an) 
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Abb. 35: CV von Mn(acetat)2 pH 4-5 gepuffert mit Na(acetat) (Pfeil zeigt Scanrichtung an) 
 
 
 
 
 
2.2.4.3 Elektrolysen 
 
Da aus den Cyclovoltammogramme nicht hervorgeht, welchen Einfluss das Mangan(III) auf 
das Ammoniak hat, wurde im Folgenden eine Kombination aus Cyclovoltammogramm und 
potentialkontrollierter Elektrolyse gewählt.  
Für die Oxidation des Ammoniaks mit höheren Oxidationsstufen des Mangans muss die 
Elektrolyse im alkalischen oder zu mindestens nur sehr schwach sauren Bereich durchgeführt 
werden, da im pH-Bereich <5 mit Sicherheit kein Ammoniak oder keine Amminokomplexe 
mehr vorliegen. Das Problem im pH-Bereich >5 ist die Bedeckung der Elektroden mit 
MnOOH und MnO2[82-86]. Durch die CV-Untersuchungen wurde festgestellt, dass die 
Oxidation des Mn(II) bei 700 mV vs. Ag/AgCl beginnt. Die Elektrolysen wurden bei einem 
Potential zwischen 700-800 mV vs. Ag/AgCl durchgeführt (Abb. 36-38). Begonnen wurde im 
Punkt A jeweils bei 0 mV vs. Ag/AgCl. Die Spannung stieg dann von Punkt A bis Punkt B 
mit einer Scanrate von 10 mV s-1. In Punkt B wurde jeweils für 120 s elektrolysiert, dabei 
stieg der Strom bei einem Elektrolysepotential von 750 mV und 800 mV vs. Ag/AgCl weiter 
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an (in Abb. 37, 38 von Punkt B nach C). Für ein Elektrolysepotential von 700 mV vs. 
Ag/AgCl gab es keinen Stromanstieg. Nach der Elektrolyse fiel das Potential mit einer Scan-
rate von 10 mV s-1 wieder bis auf 0 mV vs. Ag/AgCl ab( Punkt A). Oberhalb von 750 mV gab 
es an der Kathode eine starke Gasentwicklung und einen braunen Belag auf der Anode. 
Unterhalb von 750 mV konnten keine Ablagerungen beobachtet werden. Vergleicht man nun 
die Abb. (36-38), so erkennt man für ein Elektrolysepotential von 750 mV und 800 mV vs. 
Ag/AgCl einen deutlichen Reduktionspeak (Punkt D), der für ein Elektrolysepotential von 
700 mV vs. Ag/AgCl fehlt. Ein weiterer Reduktionspeak ist nicht zu erkennen.  
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Abb. 36: Elektrolyse von Ammoniak in Wasser bei 700 mV vs. Ag/AgCl (Pfeil zeigt 
Scanrichtung an 
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Abb. 37: Elektrolyse von Ammoniak in Wasser bei 750 mV vs. Ag/AgCl (Pfeil zeigt 
Scanrichtung an) 
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Abb. 38: Elektrolyse von Ammoniak in Wasser bei 800 mV vs. Ag/AgCl (Pfeil zeigt 
Scanrichtung an) 
 
Der Reduktionspeak liegt zwischen 600 mV und 650 mV vs. Ag/AgCl, was auf die Reduktion 
von Mn(IV) zu Mn(III) hindeutet. 
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Die Gasentwicklung kann darauf hindeuten, dass ein Teil des gebildeten Mn(III) das 
Ammoniak oxidiert. Aber offensichtlich ist das Mn(III)-Ion so instabil, dass ein Teil des 
gebildeten Mn(III) disproportioniert und als unlösliches MnO2 auf der Elektrodenoberfläche 
verbleibt (vgl. Kap. 2.2.4.1 S. 49 u. 2.2.4.2 S. 50). Bei langsamen Scanrates von einem 1 mV 
s-1 wie in Abb. 40 bildet sich eine Deckschicht aus MnOOH und MnO2. Die an der 
Oberfläche gebildete MnO2-Schicht ist sehr dicht und ein schlechter Elektronenleiter[83], so 
dass darüber sich befindende Schichten während des Scanrücklaufes nicht reduziert werden 
können. Somit wird, aufgrund der niedrigen Scanrate, das an der Oberfläche befindlichen 
MnO2 schon während des Rücklaufes reduziert, und der Oxidationspeak bei ca. 900 mV vs. 
Ag/AgCl für das Mn(IV)-Ion bleibt aus. An der Elektrodenoberfläche hat sich dagegen viel 
MnOOH gebildet, welches, da es durch obere Schichten von der Lösung isoliert ist, nicht 
sofort disproportioniert, worauf der Reduktionspeak in Abb. (39) bei ca. 300 mV vs. Ag/AgCl 
hindeutet. 
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Abb. 39: Cyclovoltammogramm von Mn(acetat)2 in Wasser bei pH 8; Scanrate 1 mV/s (Pfeil 
zeigt Scanrichtung an) 
 
Auf den Einfuß der Lösung weist auch Abb. (40) hin. Hier wurden Cyclovoltammogramme 
nach einer unterschiedlichen Anzahl von Cyclen bei einer Scanrate von 10 mV s-1 
aufgenommen. Nach den ersten beiden Cyclen war noch Mn(IV) vorhanden, worauf der 
Reduktionspeak bei ca. 650 mV vs. Ag/AgCl hindeutet. Nach dem 6. Cyclus ist er nicht mehr 
vorhanden. Die Konzentration der sich an der Elektrodenoberfläche befindenden Mn(IV)-
Ionen ist so gering, dass sie nicht in einem Reduktionspeak wahrgenommen werden können.  
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Abb. 40: CV von Mn(acetat)2 bei 10 mV s-1 und pH 5-6, nach unterschiedlichen            
Cyclen (2, 4, 6) (Pfeil zeigt Scanrichtung an) 
 
Das Problem, Mangan(III) für die Oxidation von Ammoniak zu benutzen, besteht in der 
Tatsache, dass seine Stabilität mit zunehmenden pH-Wert abnimmt und auch die 
Beschichtung der Elektrode mit MnOOH bzw. MnO2 rasch zunimmt. Das hat zur Folge, dass 
das zu oxidierende Ammoniak vom Mn(III)-Ion isoliert ist.  
 
2.2.5 Cyclovoltammogramm von Cu(II)sulfat mit und ohne Ammoniak  
 
Hier sollte das Ammoniak über den Cu(I)-Komplex zerlegt werden. Das heißt, der Cu(II)-
Amminkomplex wird reduziert und bildet einen Cu(I)-Komplex. Cu(I) ist in wässriger 
Lösung instabil und disproportioniert zu Cu(0) und einem Cu(II)-Ion.  
 
⊕⊕ +→ 20 CuCuCu2  
 (31)[87] 
 
Nun wäre es möglich, dass das Ammoniak im Amminkomplex oxidiert wird und in ein 
Proton und ein •2NH -Radikal zerfällt (Gl. 32, 33). Das Proton würde von einem weiterem 
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Ammoniakmolekül aufgenommen werden (Gl. 34) und an der Kathode würde das nun 
gebildete Ammoniumion reduziert oder durch ein weiteres Cu(I)-ion reduziert werden (Gl. 
35). Es zerfiele anschließend in ein Ammoniakmolekül und Wasserstoffatom.  
 
( )[ ] 33032432 NH2HN2CuNHNHCu ++→+ ⊕•⊕  (32) 
⊕•⊕• +→+ 4233 NHHNNHHN  (33) 
⊕•⊕⊕ ++→+ 234 CuHNHCuNH  (34) 
od.  
•
•
⊕ +→→+ HNHHNeNH 34  (35) 
 
Hier hätte das Kupfer(I) die Aufgabe einer Elektronenübertragung, ähnlich wie bei der 
Oxidation von Alkoholen zu Aldehyden.[88]  
Vergleicht man nun die Cyclovoltammogramme der wässrigen Kupfersulfatlösung ohne 
Ammoniak (Abb. 41) und mit Ammoniak (Abb. 42), so erkennt man, dass sich die 
Redoxpotentiale im Fall der CV mit Ammoniak zu negativeren Potentialen verschieben.  
 
In wässriger Lösung ohne Ammoniak wird Cu(II) bei 434 mV vs. Ag/AgCl zu Cu(I) 
reduziert, das instabil ist und in Cu(0) und Cu(II) disproportioniert. Ein geringer Teil kann 
jedoch an der Kathode zu Cu(0) reduziert werden bei 356 mV vs. Ag/AgCl. Nach dem 
Umpolen der Elektrode ist nur noch der starke Oxidationspeak bei 560 mV vs. Ag/AgCl zu 
sehen, bei dem das Kupfer der mit Kupfer bedeckten Platin-Kathode zu Cu(II) oxidiert wird 
(Abb. 41):  
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Abb. 41: CV von Kupfer(II)sulfat ohne Ammoniak in wässriger Lösung (der Pfeil zeigt die 
Scanrichtung an) 
 
Gibt man nun Ammoniak in diese Lösung, so färbt sich die Lösung tief blau. Es bildet sich 
der Tetraamminkupfer(II)komplex, der bei 220 mV vs. Ag/AgCl zu Cu(I) reduziert wird 
(Abb. 42). Das Cu(I)-Ion disproportioniert nicht wie erwartet, sondern wird als zweikerniger 
Komplex abgefangen. Es bildet sich der Tetraammindikupfer(I)komplex[87]. Dieser Komplex 
wird bei –112 mV vs. Ag/AgCl zu elementarem Kupfer reduziert. Nach der Umpolung wird 
dieses Kupfer bei einem Potential von 176 mV vs. Ag/AgCl zu Kupfer(I) oxidiert, das als 
Tetraammindikupfer(I)komplex stabilisiert wird. Bei einem Potential von 428 mV vs. 
Ag/AgCl wird dieser Komplex zum Tetramminkupfer(II)komplex oxidert[87, 88]( Abb. 42). 
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Abb. 42: CV von Kupfer(II)sulfat mit Ammoniak in einer wässrigen Lösung (der Pfeil zeigt 
die Scanrichtung an) 
 
Cyclovoltammogramme von Ammoniak mit einer Kupferelektrode in DMF ließen aufgrund 
des hohen Stromes im Potentialbereich von 0-200 mV vs. Ag/AgCl vermuten, dass das 
Kupfer einen katalytischen Einfluß auf die Zersetzung des Ammoniaks im aprotischen 
Lösungsmittel haben könnte (vgl. Abb. 43).  
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Abb. 43: Cyclovoltammogramm in DMF mit Leitsalz mit und ohne Ammoniak 
(Arbeitselektrode Kupfer, der Pfeil zeigt die Scanrichtung an) 
 
Durch Messungen von Ammoniak an einer Kupferelektrode in einer Acetonitrillösung im 
Potentialbereich von 0-200 mV vs. Ag/AgCl wurde die selbe Beobachtung eines erhöhten 
Stromflusses gemacht. Doch konnte nachgewiesen werden, dass der erhöhte Strom in diesem 
Potentialbereich für die mit Ammoniak versehene Lösung im Vergleich zu der 
Acetonitrillösung ohne Ammoniak durch die Oxidation von Cu(0) zu Cu(I) erzeugt wird.  
Dafür wurde zunächst ein Cyclovoltammogramm im Potentialbereich von 0-200 mV vs. 
Ag/AgCl aufgenommen (Abb. 44).  
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Abb. 44: Cyclovoltammogramm in Acetonitril mit Leitsalz mit und ohne Ammoniak 
(Arbeitselektrode Kupfer, der Pfeil zeigt die Scanrichtung an) 
 
Als Gegenelektrode diente eine Platinelektrode. Die Messungen wurden mehrfach wiederholt. 
Eine Gasentwicklung konnte nicht entdeckt werden. Danach wurde die Platinelektrode als 
Arbeitselektrode geschaltet und eine zweite reine Platinelektrode diente als Gegenelektrode. 
Anschließend wurde ein Cyclovoltammogramm aufgenommen (Abb. 45). 
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Abb.45 CV in Acetonitril, Leitsalz ist TBATFB, Arbeitselektrode ist die für Abb. (44) 
verwendete Platinelektrode (der Pfeil zeigt die Scanrichtung an) 
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Im CV der zuvor zusammen mit Kupfer verwendeten Platinelektrode ist ein schwacher 
Oxidationspeak bei 250 mV vs. Ag/AgCl und ein Reduktionspeak bei 90 mV vs. Ag/AgCl zu 
beobachten (Abb. 45).  
Der Oxidationspeak bei ca. 250 mV vs. Ag/AgCl kann nur durch zuvor auf der 
Platinoberfläche abgeschiedenes Kupfer erzeugt worden sein. Der Reduktionspeak bei ca. 90 
mV vs. Ag/AgCl entstand durch die Reduktion des auf der Elektrodenoberfläche zuvor 
oxidierten Kupfers. Da sich in den Messlösungen zu Abb. (44) und (45) zu Beginn der 
Messungen keine Kupferverbindungen befanden, kann das auf der Platinelektrode 
abgeschiedene Kupfer nur von der Kupferelektrode stammen. Das Kupfer wurde oxidiert. 
Wahrscheinlich begünstigt die Anwesenheit von Ammoniak durch Komplexbildung die 
anodische Auflösung von Kupfer. Es konnte nicht geklärt werden, ob es sich um einen 
Kupfer(I)- oder einen Kupfer(II)-Komplex handelt. 
Daraus ergibt sich, dass ein katalytischer Einfluss von Kupfer auf die oxidative Zerlegung von 
Ammoniak weder in wässriger Lösung noch in Acetonitril beobachtet werden kann.
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2.2.6. Elektrolysen mit beschichteten Graphitelektroden 
 
2.2.6.1 Einführung 
 
Im vorherigem Kap. 2.2.1 S. 20 wurde zunächst mit Hilfe der Cyclovoltammetrie ein 
geeigneter Katalysator für die NH3–Oxidation gesucht. Günstig erwiesen sich Platin und 
Palladium, wenn man die Beständigkeit des Katalysators und seine katalytische Wirkung 
betrachtet. Beide dienen auch in Brennstoffzellen als Katalysatoren[1].  
 
Der Stoffumsatz der bisherigen Elektrolysen von Ammoniak an der Graphitelektrode mit und 
ohne TEMPO war immer nur stöchiometrisch. Die katalytische Wirkung zeigte sich in der 
Abhängigkeit der Potentiale bzw. der Klemmenspannung vom Anodenmaterial bei gleicher 
Stromstärke. Dies kann durch die Wirkungsweise eines Katalysators erklärt werden. Ähnlich 
wie in der heterogenen Katalyse ist das Adsorptions- und Desorptionsvermögen eines 
Katalysators für eine Reaktion wichtig. Diese Eigenschaften hängen je nach Reaktion von 
verschiedenen Faktoren ab, wie z.B. Material, Oberfläche und aktive Zentren, von denen 
einige unten beschrieben werden.[89, 90] 
 
Die Wirkungsweise eines Katalysators wird durch seine Aktivität, Selektivität und Stabilität 
gekennzeichnet. Um die Aktivität des Katalysator zu beurteilen gibt es verschiedene 
Möglichkeiten: über die Reaktionsgeschwindigkeit, die Geschwindigkeitskonstante und die 
Aktivierungsenergie. Die Reaktionsgeschwindigkeit r ist dann wie folgt definiert Gl. (36). 
 
r = 
rmasseKatalysatooderVolumen
ReaktandeneinesStoffmengeumgesetzte
 (36)[89] 
 
Betrachtet man eine einfache irreversible Reaktion, z.B. PA →  so lautet der kinetische 
Geschwindigkeitsansatz: 
 
)c(kf
dt
dn
A
A
=  (37) [89] 
k = Geschwindigkeitskonstante, f(cA)Konzentrationsterm 
 
Die Temperaturabhängigkeit von k wird durch die Arrhenius-Beziehung ausgedrückt Gl. (38).  
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)RT/E(
0
aekk −=   (38)[89] 
k0 = präexponentieller Faktor 
Ea = Aktivierungsenergie der Reaktion 
T = Temperatur 
R = allgemeine Gaskonstante 
 
Eine andere Möglichkeit, die Aktivität eines Katalysatorszu beurteilen ist die Umsatzfrequenz 
TOF (Turn-Over Frequency) Gl. (39): 
 
dt
dn
S
1TOF =  ≡  )Zeit()ZentrenaktivenderAnzahl(
üleoduktmolekPrderAnzahl
  (39)[89] 
S = Anzahl der aktiven Zentren des Katalysators 
n = Anzahl der Produktmoleküle 
t = Zeit 
 
Wenn die Anzahl der aktiven Zentren nicht zu ermitteln ist, wird dn/dt in Gl. (39) oft auch auf 
die Oberfläche des Katalysators bezogen.  
 
Oft reicht es aus, über vergleichende Messungen des Umsatzes die Aktivität von 
Katalysatoren zu vergleichen. Der Umsatz Uk ist definiert als das Verhältnis der im Reaktor 
umgesetzten Menge eines Reaktionspartners k bezogen auf die zugeführte Menge dieser 
Komponente Gl. (40). 
 
0,k
k0,k
k
n
nn
U
−
=  (40) 
nk, 0 = zugeführte Menge an Komponente k 
nk = nicht abreagierter Rest an Komponente k 
 
Hier bieten sich dann mehrere Möglichkeiten: 
- Umsatz bei konstanten Reaktionsbedingungen 
- Raumgeschwindigkeit für einen bestimmten, konstanten Umsatz 
- Raum-Zeit-Ausbeute 
- Temperatur für einen vorgegebenen Umsatz 
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Unter der Raumgeschwindigkeit SP (Space Velocity) versteht man den einem Reaktor 
zugeführten Volumenstrom 0V
•
 bezogen auf die Katalysatormasse mkat Gl. (41). 
 
kat
0
m
SP V
•
=  (41)[90] 
 
Für das Verständnis der heterogenen und der elektrochemischen Katalyse spielten die 
Chemisorption und die damit verbundenen energetischen Aspekte eine wichtige Rolle. In 
Abb. (46) ist eine heterogen katalysierte Reaktion im Vergleich zu einer nicht katalysierten 
Umsetzung dargestellt.[91] 
 
. . . . . . . . . . . . . .
. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .
. . . . . . . . . . . . . . . . . . .
Ea,0
AG
PG
∆ HR
Ea,2Ea,1
Z1
Z2
A*
P*
ohne Katalysator
Oberflächenreaktion
am Katalysator
EPOT
Reaktionskoordinate
                                             
Ea,0 = Aktivierungsenergie der homogen, nicht katalysierten Reaktion GG PA →  
Ea,1 = wahre Aktivierungsenergie 
Ea,2 = scheinbare Aktivierungsenergie der katalysierten Reaktion 
Z1 = Übergangszustand der Gasphasenreaktion  
Z2 = Übergangszustand der Oberflächenreaktion 
∆HR = Reaktionsenthalpie 
AG = Reaktand in der Gasphase 
PG  = Produkt in der Gasphase 
 
Abb. (46) : Ablauf einer heterogen katalysierten Gasphasenreaktion GG PA →  [91] 
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Zu unterscheiden sind die scheinbare Aktivierungsenergie Ea,2, die vom Grundzustand des 
gasförmigen Reaktanden ausgeht, und die wahre Aktivierungsenergie Ea,1, die vom 
chemisorbierten Zustand ausgeht. Ist die Chemisorption des Reaktanden A zu stark, so kann 
eine Weiterreaktion gehemmt sein. Den gleichen Effekt haben zu stark auf der Oberfläche des 
Katalysators gebundene Zwischenprodukte und Endprodukte, die ein Weiterreagieren bzw. 
Desorption verhindern. Der Katalysator würde im Extremfall desaktiviert. Chemisorbiert wird 
in der Regel an sogenannte aktiven Zentren. Dies sind Stellen an der Kristalloberfläche des 
Katalysators, an denen freie Valenzen oder Elektronendefekte zur Verfügung stehen, z. B. an 
Ecken, Kanten und Kristalldefekten. An diesen Stellen werden entweder zur Bindung 
Elektronen (Elektronendonator) oder freie Orbitale (Elektronenakzeptor) zur Verfügung 
gestellt. Die Bindungen zwischen dem chemisorbierten Molekül und dem Katalysator ähneln 
denen in einem Metallkomplex.[ 89, 91]  
 
An Hand sogenannter Vulkandiagramme werden die katalytischen Fähigkeiten verschiedener 
Materialien in Bezug auf eine bestimmte Reaktion festgestellt. Auf der Ordinate trägt man die 
Temperatur für eine bestimmte Aktivität oder Umsatz gegen die Bildungsenthalpie des 
Substrats mit dem entsprechenden Metall auf. Z.B. ist in Abb. (47) ein Vulkandiagramm für 
die Zersetzung von Ameisensäure an verschiedenen Metallen wiedergegeben. Hier wurde die 
Temperatur für einen bestimmten Umsatz bei sonst konstanten und gleichen Bedingungen 
gegen die Bildungsenthalpie der entsprechenden Metallformiate aufgetragen.  
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Abb. 47 :Relative Aktivität von Metallen bei der Ameisensäurezersetzung als Funktion der 
Bildungswärme der Metallformiate (Vulkankurve)[92] 
 
Je niedriger die Temperatur ist, desto aktiver ist der Katalysator. Links des Maximums ist die 
Adsorption zu gering, rechts davon ist sie zu stark. So zeigen die Metalle mit einer mittleren 
Bildungswärme die beste katalytische Eigenschaft.[92]  
 
Zusätzlich kann die katalytische Wirkung durch Promotoren beeinflusst werden. Promotoren 
sind Substanzen, die keine eigene katalytische Wirkung in Bezug auf eine Reaktion haben, 
aber die Wirkung des Katalysators z.B. als Elektronendonator verstärken. Kalium wirkt in 
dieser Weise in der Synthese von Ammoniak. Es gibt Elektronen an das Metall ab, die dann in 
das chemisorbierte Molekül abfließen. Hierdurch wird die 2p*-Rückbindung verstärkt, so 
dass die Adsorptionswärme ansteigt und die Dissoziationswahrscheinlichkeit des 
Stickstoffmoleküls zunimmt.[93]  
 
Mit der Beschichtung der schon im Kap. 2.2.3 S. 36 verwendeten Graphitzylinderanode mit 
Platin oder Palladium soll eine möglichst große Katalysatoroberfläche erzeugt werden, und 
durch das Zuleiten des gasförmigen Ammoniaks eine ständig hohe Konzentration an 
Ammoniak an der Anode erzielt werden. Als Folge sollte die Stromausbeute im Vergleich zu 
den unbeschichteten Elektroden verbessert werden. 
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2.2.6.2 Mit Platin oder Palladium beschichtete Graphitanode 
 
Die Elektrolyseapparatur und die Graphitanode ist dieselbe, wie in Kap. 2.2.3 S. 36 verwendet 
wurde (siehe auch Kap. 1.1.2 S. 12 u. 1.1.3 S. 13, im Exp. Teil Kap. 5.2.2.1 S. 90). Um eine 
große Katalysatoroberfläche zu erzeugen, wurden die Graphitzylinder vor der Beschichtung 
mit der den gelösten Katalysator enthaltenden Lösung ca. 30 min. getränkt. Die 
Katalysatoraktivität wurde mit Wasserstoffperoxid getestet. Die Beschichtung der 
Graphitzylinderelektrode mit dem jeweiligen Katalysator Platin und Palladium ist im Exp. 
Teil in den Kap. 5.6.1 S. 102 und Kap. 5.6.3 S. 105 beschrieben. Die Elektrolysen wurden bei 
konstanter Stromstärke von 1A durchgeführt. Bei der Platin-beschichteten Anode wurde dafür 
eine Klemmenspannung von 2,6-2,8 V und bei der mit Palladium beschichteten Anode 
wurden 2,4-2,5 V benötigt. Die Klemmenspannung liegt bei der Elektrolyse mit der Platin-
beschichteten Anode bei 0,2-0,4 V und bei der Palladium-beschichteten bei 0,5-0,6 V unter 
der Klemmenspannung, die mit TEMPO und unbeschichteter Graphitanode gemessen wurde. 
Die Energie, die zur Erzeugung eines Milliliters Gasgemisch benötigt wird, liegt unter der mit 
der unbeschichteten Elektrode, nämlich bei der mit Platin beschichteten Anode, um 1,9 J ml-1 
( ml-1 bedeutet pro Milliliter erzeugtes Gasgemisch) und bei der mit Palladium beschichteten 
bei 3,2 J ml-1 im Vergleich zur unbeschichteten Anode. Die Ergebnisse sind auf die oben 
beschriebenen katalytischen Wirkungsweisen zurückzuführen. Platin und Palladium haben als 
Katalysator die Aktivierungsenergie für die Ammoniakelektrolyse herabgesetzt, was sich in 
der Erniedrigung der Klemmenspannung zeigt. 
 
Deutlicher wird der Unterschied, wenn man gasförmigen Ammoniak durch die 
Graphitzylinderanode drückt. Während man bei der Elektrolyse mit TEMPO nur eine geringe 
Verbesserung der Energieausbeute misst, ist sie hier doch deutlich zu erkennen. Bei Platin 
fällt die benötigte Elektrolysenenergie auf 4,2 J ml-1 und bei Palladium auf 2,9 J ml-1 ab. Bei 
Platin konnte die Energie um einen Faktor von 2,8 und bei Palladium um einen Faktor von 3,6 
gesenkt werden. Leider gelten diese Werte nur für die ersten 15 Minuten nach Anlegen eines 
Ammoniakdruckes von 0,5 bar. Danach werden die gemessenen Zeiten für ein definiertes 
Gasvolumen schlechter, und somit steigt auch hier die für die Elektrolyse benötigte Energie. 
Strom und Klemmenspannung bleiben unverändert, nur die Zeiten werden für ein definiertes 
Gasvolumen länger. 
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 Abb. 48: Energieverlauf bei konstanter Stromstärke für die Erzeugung eines Milliliters 
Gasgemisch durch Elektrolyse einer Ammoniaklösung an Platin beschichteter 
Graphitanode .An der Anode liegt ein Ammoniakdruck von 0,5 bar an 
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Abb. 49: Energieverlauf bei konstanter Stromstärke für die Erzeugung eines Milliliters 
Gasgemisch durch Elektrolyse einer Ammoniaklösung an Palladium beschichteter 
Graphitanode .An der Anode liegt ein Ammoniakdruck von 0,5 bar an 
 
Die Zunahme der Menge des Elektrolysegases entstand nicht durch den eingestellten 
Ammoniaküberdruck. Getestet wurde dies, indem bei einer Elektrolyse mit 
  
 
73 
Ammoniaküberdruck der elektrische Strom ausgeschaltet wurde. Es konnte kein 
Elektrolysegas aufgefangen werden. Das durch die Anode getriebene Ammoniak löst sich 
vollständig in der wässrigen Elektrolytlösung.  
 
Vergleicht man nun die Energiewerte mit denen aus Kap. 2.2.3.3.4 S. 47, so ist zu erkennen, 
dass aufgrund des Durchleitens des Ammoniaks durch die Anode die für die Elektrolyse des 
Ammoniaks benötigte Energie ca. 3-4 J pro ml Gasgemisch geringer ist als die durch den in 
der Brennstoffzelle verbrannten Wasserstoff freigesetzt wird (8,15 J pro ml Gasgemisch), vgl. 
Kap.2.2.3.3.4 S. 47. 
Diese Beobachtungen sind mit den bisherigen Erklärungen für die Wirkungsweisen eines 
Katalysators nicht zu begründen. Vielmehr weisen die Ergebnisse in Abbildung (48) und (49) 
auf eine zusätzliche Gasentwicklung hin, die nicht durch die reine Oxidation des Ammoniaks 
und Entstehung von Stickstoff an der Anode und die Entstehung Wasserstoff an der Kathode 
zu erklären ist. Vayenas et al[94] hat gezeigt, dass zahlreiche heterogene Reaktionen z. B. die 
Knallgasreaktion durch Variation des Potentials des Katalysatorsmaterials beeinflusst werden 
können. So konnte die „Faraday-Ausbeute“ der Knallgasreaktion im Vergleich zum 
Faradayschen Strom an Platinelektroden durch Änderung des Potentials um 2000% gesteigert 
werden. Erklärt wird dies durch die Änderung des Fermi-Niveaus und der Elektronen-
Austrittsarbeit des Katalysatormaterials. Man bezeichnet diesen Effekt als Non-Faradaic 
Electrochemical Modification of Catalytic Activity (NEMCA).[94]  
 
In den Elektrolyseabschnitten, in denen das Ammoniak von innen durch die Anode geleitet 
wurde, nahm die „Faraday-Ausbeute“ auch zu. Erklären kann man das, indem man die 
Entwicklung von anodischen Wasserstoff annimmt, wie in den folgenden Gleichungen Gl. 
(42, 43) vorgeschlagen wird. 
 
22
H2
3
e2
3 HNH2H2HN2NH2NH2NH2 +→+→ → →
•
•−⊕•− ⊕
 (42) 
bzw.  
⊕−⊕•−
 → →
•
2
H2
3
e2
3 NH2NH2NH2  (43) 
 
Diese Reaktionsvorschläge sind auch mit den bisherigen Ergebnissen in Einklang zu bringen. 
Wenn man generell von der Entstehung von anodischem Wasserstoff geht, so kann man die 
Tatsache, dass in den Versuchen an reinem Platin bzw. Palladium als Anoden kein anodischer 
-2 e 2
H2 NNH2  →
⊕
−⊕•
 
  
 
74 
Wasserstoff gefunden wurde, auf die relativ geringe Konzentration des auf der Oberfläche 
gebildeten Wasserstoffs und die guten katalytischen Eigenschaften dieser Metalle in Bezug 
auf die Wasserstoffoxidation zurückführen. Der Wasserstoff wird oxidiert, bevor er 
rekombinieren kann. Ähnlich ist das an der Graphitzylinderanode, wenn man kein 
Ammoniakgas zuleitet. Gibt man nun einen Ammoniakdruck von ca. 0,5 bar auf die 
beschichtete Graphitanode, so ist die Ammoniakkonzentration und somit die 
Wasserstoffkonzentration auf der Anode sehr hoch, so dass der Wasserstoff rekombinieren 
kann. Begünstigt wird dies durch den Umstand, dass sich auf der Anodenoberfläche eine für 
eine homolytische N-H-Spaltung ausreichende Metallmenge befindet, aber die Oxidation des 
Wasserstoffs möglicher weise an nicht mit Metall bedeckten Graphitoberflächen gehemmt ist.  
Da durch die entstehenden Gase der flüssige Elektrolyt aus der Anode getrieben wird, lässt 
die Ionenleitfähigkeit nach,  und der Prozess der anodische Wasserstoffoxidation nimmt nach 
ca. 15-20 min. ab. In ähnlicher Richtung wirkt die Tatsache, dass die entstehenden 
Produktgase das Ammoniak von der Elektrodenoberfläche abhalten bzw. die 
Ammoniakdiffusion zur katalytisch aktiven Oberfläche erschweren.
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2.2.7 Zusammenfassung 
 
In dieser Arbeit wurde die Einsatzmöglichkeit von Ammoniak als Brennstoff für eine PEM-
Brennstoffzelle untersucht. Hierbei wurde zum einen der direkte Einsatz von Ammoniak 
getestet, und zum anderen der indirekte über die elektrochemische oxidative Spaltung des 
Ammoniaks in seine Elemente.  
In den Versuchen, eine PEM-Brennstoffzelle mit Ammoniak zu betreiben, stellte sich heraus, 
dass das Ammoniak nicht als direkter Brennstoff für diesen Brennstoffzellentyp geeignet ist. 
Es zeigte sich, dass durch Zudosieren von Ammoniak zum Wasserstoffgasstrom die 
Klemmenspannung der Brennstoffzelle genauso absinkt und schließlich zusammenbricht wie 
bei der Zudosierung von Stickstoff zum Wasserstoffstrom. Offensichtlich reicht die 
katalytische Wirkung des Anodenmaterials der Brennstoffzelle, unter den 
Betriebsbedingungen einer PEMFC (< 80°C), nicht aus, um das Ammoniak zu oxidieren. 
Obwohl die Ammoniakverbrennung exotherm ist, s. Gl. (4) S. 2, kann die Aktivierungs-
energie der Ammoniakoxidation nicht erreicht werden.  
 
Legt man dagegen an die PEMFC eine Klemmenspannung an, so fließt, wie in Kap.(2.2.2)  
S. 35 beschrieben, ein Strom, und in Abhängigkeit von der angelegten Klemmenspannung 
nimmt der Ammoniakgasstrom durch die Brennstoffzelle mit steigender Klemmenspannung 
zu und mit fallender Klemmenspannung wieder ab. Die elektrochemische Spaltung von 
Ammoniak in der Gasphase ist somit möglich. Doch zeigte sich, dass die Membran durch das 
Ammoniak nachhaltig geschädigt wurde.  
 
Um eine Schädigung der PEMFC zu vermeiden, soll das Ammoniak elektrochemisch 
gespalten werden. Theoretische Berechnungen der Energiebilanz der Spaltung von 
Ammoniak und der anschließenden Verbrennung des erzeugten Wasserstoffes in einer 
Brennstoffzelle ergeben eine positive Energiebilanz, d. h., die durch die 
Wasserstoffverbrennung erzeugte Energie reicht aus, um den Ammoniak zu spalten und 
ausreichend elektrische Energie für einen Verbraucher zur Verfügung zu stellen.  
 
Mit der cyclovoltammetrischen Messmethode wurden verschiedene Materialien auf ihre 
Eignung als Anodenmaterial zur elektrochemischen Oxidation von Ammoniak in aprotischen 
Lösungsmitteln wie Acetonitril und DMF hin untersucht, wie z. B. Titan, Zink, Kupfer, Stahl, 
Graphit, Platin, Palladium und Gold. Titan zeigte keinen Einfluss auf die oxidative Zersetzung 
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von Ammoniak. Bei Graphit und Stahl setzt eine nennenswerte Stromstärke I von ca. 20 mA 
erst oberhalb von ca. 1,4 V vs. Ag/AgCl ein, bei dem eine Ammoniakzersetzung vermutet 
werden kann. Bei Zink rührt der hohe Strom mit ca. 60 mA schon bei einem Potential von 
0,2V vs. Ag/AgCl aus der Oxidation des Zinks her, das aus dem Vergleich der beiden CV-
Messkurven ohne Ammoniak und mit Ammoniak ersichtlich wird, da sich beide fast 
überlagern (s. Abb. (12) S. 22). Ähnliches geschieht mit Kupfer. Hier entsteht der Strom von 
ca. 20 mA bei einem Potential von 200 mV vs. Ag/AgCl durch die Oxidation von Cu zu 
⊕Cu (vgl. Kap.(2.2.5) S. 59). CV-Messungen in wässriger Lösung zeigten, dass die 
Redoxpotentiale des Kupfers durch Ammoniak zu negativeren Potentialen verschoben werden 
(Abb. 41 und 42). 
Die besten Ergebnisse lieferten Platin, Palladium und Gold, bei denen die Oxidation des 
Ammoniak ab ca. 1000 mV vs. Ag/AgCl beginnt (Kap. (2.2.1.1.2) S. 25). 
 
Um die hohe Überspannung der elektrochemische Oxidation von Ammoniak zu senken, 
wurden verschiedene Mediatorensysteme in wässrigen Lösungen untersucht. Bei dem 
Kupfersystem konnte gezeigt werden, dass das Redoxpotential durch Ammoniak aufgrund 
von Komplexbildung zu Amminkomplexen das Potential zum Negativeren verschoben wird 
und somit eine Oxidation des Ammoniaks nicht möglich ist.  
 
Das ⊕⊕ 32 /MnMn -System ist durch die Bildung unlöslicher Manganoxide und 
Manganoxidhydrate oberhalb von pH-Werten von 6 gekennzeichnet und kann somit nicht als 
Mediator fungieren. Bei pH-Werten, in denen das ⊕⊕ 32 / MnMn -System gelöst vorliegt und 
als Mediator arbeiten könnte (Essigsäure gepufferte Lösung), liegt aufgrund der 
Ammoniumbildung kein Ammoniak vor.  
 
Durch Cyclovoltammogramme von gelöstem TEMPO in wässriger Lösung mit und ohne 
Ammoniak konnte gezeigt werden, dass Ammoniak durch das Nitrosoniumion des TEMPOs 
oxidiert werden kann. Vergleicht man die Elektrolysen von Ammoniak in wässriger Lösung 
an Graphitelektroden mit gelöstem TEMPO, so konnte zwar eine Erhöhung der 
Energieausbeute (benötigte Energie pro erzeugtes Gasvolumen) im Vergleich zur Elektrolyse 
ohne TEMPO beobachtet werden, doch nicht so, dass durch die erzeugte Wasserstoffmenge 
am Ende eine positive Energiebilanz steht.  
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Durch die Beschichtung der Graphitanode mit Platin und Palladium konnte die für die 
Elektrolyse benötigte Klemmenspannung um ca. 0,5 V gesenkt werden im Vergleich zur 
unbeschichteten Graphitanode (vgl. Kap. 2.2.6 S. 63) Die für die Zerlegung des Ammoniaks 
benötigte Energie war doppelt so hoch wie die durch den erzeugten Wasserstoff in der 
Brennstoffzelle produzierte Energie. Dies ändert sich, wenn man das gasförmige Ammoniak 
von innen durch die Graphitzylinderanode leitet. Hier ist der Energieverbrauch, der für die 
Ammoniakspaltung benötigt wird, kleiner als die Energieausbeute durch den Wasserstoff, 
d.h., es wird Energie erzeugt. Doch ist dieses System nicht stabil bzw. schwer zu steuern, da 
die erzeugte Gasmenge pro Zeiteinheit nach ca. 15 min nachlässt. Dies liegt wohl daran, dass 
die Graphitzylinderelektrode keine echte Gasdiffusionselektrode ist und der entstehende 
Stickstoff nur durch den Elektrolyten entweichen kann und diesen dann verdrängt, so dass die 
Reaktionszone für die Ammoniakspaltung kleiner wird. 
 
2.2.8 Ausblick 
 
Wie die bisherigen Untersuchungen zeigen, scheint der Weg über eine Gasdiffusionselektrode 
der erfolgversprechenste Weg einer elektrochemischen Oxidation von Ammoniak zu sein. Die 
Versuche mit einleiten von mit gasförmigem Ammoniak durchströmten Graphitzylinderanode 
haben deutlich gemacht, dass die für die Ammoniakspaltung benötigte Energie im Vergleich 
zu den Versuchen ohne ammoniakdurchströmter Anode stark gesenkt werden kann und an die 
theoretisch benötigte Energie von 1 J pro ml Gasgemisch heranreicht. Eine andere Geometrie 
der Anode, die das Abführen des entstehenden Stickstoff erleichtert ohne den Elektrolyten zu 
verdrängen, könnte die Energieausbeute verbessern. Dies könnte auch durch ein anderes 
Anodenmaterial erreicht werden. Zudem nutzt sich das Anodenmaterial zu schnell ab. Hier 
wären Graphitfilze oder –papier, die mit einem Katalysator beschichtet werden, denkbar. Sie 
leiten den elektrischen Strom und sind porös genug, um den Stickstoff abzuleiten. Durch 
Hydrophobieren mit flourierten Kohlenwasserstoffen könnte ein Eindringen des Elektrolyten 
in den Anodengasraum verhindert werden.  
 
Um die, für die elektrochemische Oxidation des Ammoniaks benötigte Energie weiter zu 
senken, könnte eine Kombination aus Platin, Palladium oder Gold als Katalysator sinnvoll 
sein, da schon die reinen Metalle die Zersetzung des Ammoniaks begünstigen 
(s.Kap.(2.2.1.1.2) S. 25), zum anderen zeigen Legierungen dieser Metalle bei der thermischen 
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Spaltung des Ammoniaks eine hohe Aktivität. Aus letzterem Grund ist auch Ruthenium zu 
beachten[9, 11, 16, 17].  
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Experimenteller Teil 
 
1 Allgemeine Analysen 
 
Gasanalytik: Gaspartitionierer Model 1200 Fa. Fisher 
 
2 Geräte 
 
Brennstoffzelle: PEMFC-Kit der Fa. H-TEC Wasserstoff-Energie-Systeme 
GmbH Lübeck 
Stromverbraucher: Fan Lüftermotor der Fa. H-TEC 
x/t-Endlosschreiber: Speedomax Recorder der Fa. Leeds & Northrup 
Potentiostat: Potentiostat/Galvanostat Model 263A und 273 der Fa. 
EG&G PRINCETON APPLIED RESEARCH 
Hardware: Personal-Computer mit Pentium III Prezessor, 
Messprogramm Model 270/250 Research Electrochemistry 
Software Version 4.40 
Messzelle: Glasgefäß mit ca. 50 ml Fassungsvermögen der Fa. 
Metrohm 
Arbeits-/Gegenelektroden: verschiedene Materialien mit 1 cm2  
Referenzelektrode: Ag/AgCl 
Bipotentiostat: Bipotentiostat Model 366A der Fa. EG&G PRINCETON 
APPLIED RESEARCH 
Antrieb der RDE: Electrode Rotator Model 636 der Fa. EG&G PRINCETON 
APPLIED RESEARCH 
Rotierende Elektrode: Platinscheibenelektrode Durchmesser: 5 mm 
Gleichstromquelle: Gleispannungsregler Typ 3224 der Fa. VEB Straton, 
Fürstenwalde 
Membranpumpe: Membranpumpe Typ 100 KT.18 der Fa. KNF Neuberger 
Spannungsmessgeräte: VM 42D der Fa. H&H 
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3 Chemikalien 
 
Acetonitril: Reinheitsgrad purris. der Fa. Fluka Wassergehalt <0,003% 
DMF: Reinheitsgrad purris. der Fa. Fluka Wassergehalt <0,05% 
Ammoniak : wasserfreies Ammoniak K der Fa. Westfalen AG 
Graphitstäbe: Fa. SGL Carbon AG Wiesbaden 
 
Alle anderen Chemikalien waren Handelsware der Firmen. Acros, Aldrich, Fluka, Merck und 
Sigma. Sie wurden ohne weitere Reinigung eingesetzt. 
 
4 Ammoniak als Brennstoff 
 
4.1 PEMFC-Betrieb unter Wasserstoff- und Sauerstoffzufuhr 
 
Die Brennstoffzelle „PEMFC-Kit“ der Firma H-TEC wurde zunächst nur mit Wasserstoff und 
Sauerstoff im Überschuss betrieben. Ohne Verbraucher konnte eine Spannung von 1,14 V 
gemessen werden. Mit Verbraucher, es wurde ein Propeller der Firma H-TEC eingesetzt, 
konnte eine Spannung von 1 V gemessen werden. Die Spannung blieb über einen längeren 
Zeitraum (ca. 6 h) konstant. Dies wurde mehrfach wiederholt. Der Betrieb der Brennstoffzelle 
war einwandfrei und reproduzierbar. 
 
4.2 Brennstoffzellenbetrieb unter Ammoniakzufuhr 
 
Nun wurde der Einfluss von Ammoniak auf die Brennstoffzelle untersucht. Hierzu wurde die 
Brennstoffzelle an einen x/t-Endlosschreiber (Speedomax Rekorder) der Firma Leeds & 
Northrup angeschlossen. Zu Beginn wurde die Zelle wieder mit Wasserstoff und Sauerstoff im 
Überschuss betrieben. Die aufgezeichnete Spannung blieb über einen Zeitraum von 65 min 
konstant und lag bei 1,14 V. Dann wurde kurzzeitig Stickstoff zudosiert (vgl. Anhang: Punkt 
a), um festzustellen, wie sich die Spannung verhält. Die Spannung fiel kurz um 0,03 V ab. 
Nach Beendigung der Zugabe von Stickstoff (vgl. Anhang: Punkt b) stellte sich die 
ursprüngliche Spannung wieder ein. Während der Zugabe von Ammoniak war der 
Spannungsabfall deutlich höher als bei der Stickstoffzugabe, ca. 0,1 V. Als die 
Wasserstoffzufuhr völlig abgestellt wurde (vgl. Anhang: Punkt c), brach die Spannung 
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innerhalb von 20 min. bis auf 0,05 V zusammen (vgl. Anhang: Punkt d) . Bei anschließendem 
Betrieb der Zelle mit Wasserstoff konnte zwar wieder eine Spannung von 1,13 V erzielt werden 
(vgl. Anhang: Punkt f), doch fiel sie bei fortlaufendem Betrieb auf 0,4-0,5 V ab und konnte 
nicht wieder regeneriert werden. 
 
5 Elektrochemische Spaltung von Ammoniak 
 
5.1 Cyclovoltammetrische- und RDE-Messungen in aprotischen Lösungsmitteln 
 
5.1.1 CV-Messungen allgemeine Durchführung 
Es wurde bei allen CV-Messungen eine mit Ammoniak gesättigte DMF-Lösung oder 
Acetonitrillösung verwendet. Als Leitsalz diente TBATFB in einer Konzentration von           
0,1 mol l-1. Die Elektrolysezelle wurde vor dem Befüllen mit Stickstoff gespült, um eventuell 
vorhandenen Luftsauerstoff zu vertreiben. Auch die Messungen selbst wurden unter 
Stickstoffatmosphäre durchgeführt. Gemessen wurde gegen Ag/AgCl als Referenzelektrode. 
Gegenelektrode war eine Platinelektrode. Die Scanrate betrug 100 mV s-1.  
 
Für die Cyclovoltammogramme in DMF wurden als Arbeitselektroden verwendet: Platin, 
Graphit, Gold, Stahl, Titan, Kupfer und Zink. 
 
Für die Cyclovoltammogramme in Acetonitril wurden als Arbeitselektrode verwendet: Platin, 
Graphit und Palladium. 
 
5.1.2 RDE-Messungen von Ammoniak in DMF 
 
Es wurde bei allen RDE-Messungen eine mit Ammoniak gesättigte DMF-Lösung verwendet. 
Als Leitsalz diente TBATFB in einer Konzentration von 0,1 mol l-1. Die Elektrolysezelle wurde 
vor dem Befüllen mit Stickstoff gespült, um eventuell vorhandenen Luftsauerstoff zu 
vertreiben. Auch die Messungen selbst wurden unter Stickstoffatmosphäre durchgeführt. 
Gemessen wurde gegen Ag/AgCl als Referenzelektrode. 
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5.1.2.1 Konstantes Potential 
Hier wurde ein festes Potential (E) eingestellt und dann die Stromstärke (I) bei verschiedenen 
Rotationsgeschwindigkeiten ω = 30, 50, 70 und 90 rps ( rps: rounds per second) gemessen 
Anschließend wurde das Potential um 50 mV erhöht und wieder die Stromstärke I bei 
verschiedenen Rotationsgeschwindigkeiten ω gemessen. Der Potentialbereich E lag zwischen 
0,6 – 2,0 V vs. Ag/AgCl (Tab.: 3). 
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Tab. 3: Messergebnisse zu Abb. 18 S. 34 
 
 
ω=30 rps ω=50 rps ω=70 rps ω=90 rps 
E [v] I [mA] I [mA] I [mA] I [mA] 
0,600 0,002 0,002 0,002 0,002 
0,650 0,004 0,004 0,002 0,002 
0,700 0,006 0,006 0,006 0,006 
0,750 0,008 0,008 0,008 0,008 
0,800 0,012 0,012 0,012 0,012 
0,850 0,016 0,016 0,016 0,016 
0,900 0,020 0,020 0,020 0,020 
0,950 0,024 0,024 0,024 0,024 
1,000 0,024 0,024 0,024 0,022 
1,050 0,028 0,028 0,028 0,028 
1,100 0,040 0,040 0,040 0,042 
1,150 0,232 0,232 0,232 0,232 
1,200 0,404 0,408 0,408 0,410 
1,250 0,586 0,592 0,596 0,596 
1,300 0,832 0,838 0,840 0,838 
1,350 1,040 1,048 1,052 1,054 
1,400 1,234 1,240 1,246 1,250 
1,450 1,438 1,444 1,446 1,450 
1,500 1,640 1,646 1,650 1,654 
1,550 1,848 1,856 1,862 1,862 
1,600 2,066 2,070 2,078 2,080 
1,650 2,290 2,300 2,320 2,300 
1,700 2,530 2,530 2,520 2,520 
1,750 2,720 2,760 2,760 2,770 
1,800 2,950 2,980 2,990 2,960 
1,850 3,170 3,190 3,190 3,200 
1,900 3,410 3,410 3,420 3,420 
1,950 3,620 3,630 3,650 3,640 
2,000 3,850 3,860 3,880 3,860 
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5.1.2.2 Konstante Rotationsgeschwindigkeit 
Hier wurde eine feste Rotationsgeschwindigkeit (ω) eingestellt und dann die Stromstärke (I) 
bei verschiedenen Potentialen (E) gemessen. Anschließend wurde die 
Rotationsgeschwindigkeiten (ω) um 20 rps erhöht und wieder die Stromstärke (I) bei 
verschiedenen Potentialen (E) gemessen. Der Potentialbereich (E) lag zwischen 0,6 – 2,0 V vs. 
Ag/AgCl. Die Rotationsgeschwindigkeiten ω lagen bei 30, 50, 70, 90 und 100 rps (Tab.:4). 
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Tab. 4: Messergebnisse Abb. 19 S. 34 
 
 
ω=30 rps ω=50 rps ω=70 rps ω=90 rps ω=100 rps 
E
 [V] I [mA] I [mA] I [mA] I [mA] I [mA] 
0,600 0,002 0,002 0,002 0,001 0,001 
0,650 0,004 0,002 0,002 0,001 0,001 
0,700 0,006 0,002 0,002 0,002 0,002 
0,750 0,008 0,002 0,004 0,004 0,004 
0,800 0,012 0,006 0,006 0,004 0,006 
0,850 0,016 0,006 0,006 0,006 0,014 
0,900 0,022 0,008 0,008 0,008 0,018 
0,950 0,030 0,016 0,008 0,010 0,028 
1,000 0,042 0,024 0,008 0,016 0,084 
1,050 0,054 0,032 0,010 0,028 0,156 
1,100 0,074 0,046 0,016 0,218 0,242 
1,150 0,416 0,326 0,026 0,336 0,344 
1,200 0,610 0,488 0,480 0,456 0,450 
1,250 0,796 0,652 0,648 0,606 0,586 
1,300 0,990 0,838 0,836 0,760 0,730 
1,350 1,190 1,052 1,028 0,936 0,882 
1,400 1,410 1,256 1,220 1,120 1,060 
1,450 1,650 1,526 1,420 1,304 1,230 
1,500 1,900 1,740 1,628 1,506 1,410 
1,550 2,160 1,980 1,840 1,720 1,596 
1,600 2,400 2,180 2,040 1,910 1,800 
1,650 2,650 2,420 2,226 2,120 1,980 
1,700 2,900 2,660 2,500 2,330 2,180 
1,750 3,150 2,870 2,730 2,530 2,380 
1,800 3,400 3,120 2,940 2,740 2,580 
1,850 3,650 3,350 3,170 2,930 2,780 
1,900 3,910 3,600 3,400 3,140 2,980 
1,950 4,160 3,820 3,630 3,360 3,130 
2,000 4,410 4,060 3,840 3,580 3,340 
 
 
5.1.3 RDE des Lösungsmittels DMF mit Leitsalz TBATFB 
Hier wurde eine feste Rotationsgeschwindigkeit (ω) eingestellt und dann die Stromstärke (I) 
bei verschiedenen Potentialen gemessen. Anschließend wurde die Rotationsgeschwindigkeiten 
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(ω) um 20 Umdrehungen pro Sekunde erhöht und wieder die Stromstärke (I) bei verschiedenen 
Potentialen gemessen. Der Potentialbereich (E) lag zwischen 0,6 – 2,0 V vs. Ag/AgCl. Die 
Rotationsgeschwindigkeiten (ω) lagen bei 30, 50, 70 und 90 rps (Tab.:5). 
 
Tab. 5: Messergebnisse zu Abb. (50) 
 
 
ω=30 rps ω=50 rps ω=70 rps ω=90 rps 
E
 [V] I [µA] I [µA] I [µA] I [µA] 
0,60 0,45 0,45 0,45 0,45 
0,65 0,50 0,50 0,55 0,55 
0,70 0,55 0,55 0,55 0,55 
0,75 0,70 0,70 0,70 0,70 
0,80 0,85 0,85 0,85 0,85 
0,85 1,00 1,00 1,00 1,00 
0,90 1,10 1,10 1,20 1,20 
0,95 1,30 1,35 1,40 1,45 
1,00 1,45 1,50 1,55 1,55 
1,05 1,50 1,60 1,70 1,75 
1,10 1,60 1,75 1,85 1,90 
1,15 1,70 1,85 2,00 2,10 
1,20 1,90 2,15 2,30 2,35 
1,25 2,25 2,55 2,65 2,85 
1,30 2,90 3,20 3,40 3,55 
1,35 3,70 4,15 4,45 4,65 
1,40 4,90 5,35 5,80 6,10 
1,45 6,40 7,30 7,85 8,40 
1,50 8,40 9,50 10,45 11,10 
1,55 10,15 11,70 12,90 13,80 
1,60 11,70 13,60 15,05 16,20 
1,65 12,95 15,10 16,75 18,10 
1,70 13,75 16,20 17,59 19,45 
1,75 15,00 17,45 19,20 20,85 
1,80 16,15 18,70 20,80 22,55 
1,85 17,90 20,55 22,70 24,50 
1,90 19,75 22,50 24,70 26,50 
1,95 22,35 25,35 27,75 29,80 
2,00 27,50 30,60 32,90 34,05 
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Abb. 50: Strom-Potentialkurve zur Ermittelung eines Grenzstromes Leitsalz TBATFB in 
Lösungsmittel DMF 
 
5.1.4 Oxidation von Kaliumiodid in Schwefelsäure  
 
5.1.4.1 Darstellung der schwefelsauren Kaliumiodid-Lösung 
In einer 0,5 M Schwefelsäure (28 ml konz. Schwefelsäure pro Liter Lösung) werden 0,5 mM 
KI (0,083 g l-1) gelöst. Diese Lösung wurde dann in die Messzelle gefüllt und ca. 15 min. mit 
Stickstoff gespült. Die Lösungen wurden frisch angesetzt, da sich die Lösungen durch 
Oxidation rasch verfärbten.  
Zur Bestimmung des Grenzstromes (Igr) der Rotationsgeschwindigkeiten (ω) wurde die 
Stromstärke (I) im Potentialenbereich von 0,45 bis 0,7 V vs. Ag/AgCl bei verschiedenen 
Rotationsgeschwindigkeiten (ω) gemessen 30, 50, 70, 90 und 100 rps. Hierfür wurde eine 
Rotationsgeschwindigkeit (ω) eingestellt und das Potential (E) variiert. Die Stromstärke (I) 
wurde 2 min. nach Einstellen des Potentials abgelesen. Das Potential (E) wurde immer um 0,01 
V verändert (Tab 6). 
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Tab. 6: Messergebnisse Abb. (51) 
 
 
ω=30 rps ω=50 rps ω=70 rps ω=90 rps ω=100 rps 
E
 [V] I [µΑ] I [µΑ] I [µΑ] I [µΑ] I [µΑ] 
0,45 4,00 2,00 4,00 4,00 6,00 
0,46 8,00 8,00 8,00 12,00 12,00 
0,47 12,00 14,00 14,00 20,00 24,00 
0,48 22,00 26,00 28,00 36,00 40,00 
0,49 32,00 40,00 44,00 54,00 58,00 
0,50 44,00 54,00 62,00 72,00 76,00 
0,51 56,00 70,00 80,00 88,00 96,00 
0,52 66,00 82,00 94,00 106,00 114,00 
0,53 74,00 92,00 106,00 120,00 124,00 
0,54 81,00 102,00 116,00 130,00 138,00 
0,55 86,00 108,00 124,00 140,00 144,00 
0,56 90,00 112,00 130,00 146,00 152,00 
0,57 92,00 116,00 134,00 150,00 158,00 
0,58 96,00 118,00 138,00 154,00 160,00 
0,59 96,00 120,00 140,00 156,00 164,00 
0,60 98,00 122,00 140,00 158,00 170,00 
0,65 100,00 124,00 142,00 160,00 170,00 
0,70 100,00 124,00 142,00 162,00 170,00 
0
50
100
150
200
250
300
0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8E [V]
I [µ
A]
rps = 100
rps = 90
rps = 70
rps = 50
rps = 30
 
Abb. 51: Strom-Potentialkurve zur Ermittelung eines Grenzstromes von Kaliumiodid in 0,5 
molarer Schwefelsäure 
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5.2 Elektrolysen von Ammoniak 
 
5.2.1 Elektrolyse von Ammoniak mit der PEMFC 
Auf der Anodenseite der Brennstoffzelle wurde Ammoniak durchgeleitet und eine 
Klemmenspannung von 1-1,5 V angelegt. Dabei konnte eine Stromstärke I von 0,13 A 
gemessen werden. Sowohl auf der Kathoden- als auch auf der Anodenseite befand sich hinter 
den Gasaustrittsöffnungen der Brennstoffzelle je ein Gasblasenzähler A und B (Abb. 52). Zu 
Beginn der Messungen wurde auf der Anodenseite, durch Gasblasenzähler B, 2 Gasblasen pro 
Minuten gezählt. Auf der Anodenseite wurde der Ammoniakgasstrom so eingestellt, dass 15-16 
Blasen pro Minute durch den Gasblasenzähler A gezählt wurden. Erhöhte man die Spannung, 
so erhöhte sich auch die Stromstärke. Bei 2,0 V Klemmenspannung betrug die Stromstärke 
0,18 A und bei einer Klemmenspannung von 3,0 V betrug sie 0,85 A. Der Gasdurchgang durch 
die Brennstoffzelle nahm ebenfalls zu. Mit einer Klemmenspannung von 3,0 V wurden durch 
Gasblasenzähler B auf der Kathodenseite ca. 15 Gasblasen pro Minute gezählt. Auf der 
Anodenseite wurden durch Gasblasenzähler A nur 1-2 Blasen pro Minute gezählt. Nach ca. 15 
min brach der Strom und der Gasdurchgang ab. Bei Versuchen mit trockenem Ammoniak -das 
Ammoniak wurde zuvor über festes KOH geleitet- brach der Strom sehr schnell zusammen. 
Die Membran wurde zwischen den Versuchen einige Zeit (mind. 1 h) gewässert und ihre 
Funktionsfähigkeit unter Wasserstoffbetrieb überprüft. Dabei konnte festgestellt werden, dass 
die Zelle zwar teilweise regeneriert werden konnte, aber die Spannung für längere Zeit (einige 
Stunden ) nicht über 0,6 V hielt, sondern teilweise völlig zusammenbrach. Erst durch längeres 
Regenerieren der Membran in verd. Salzsäure konnte eine konstante Spannung von 0,4-0,5 V 
gehalten werden. 
Die Diffusion von Ammoniak durch die Membran ohne anlegen einer Spannung nahm zu, je 
länger der Betrieb mit Ammoniak mit angelegter Spannung durchgeführt wurde. 
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Abb. 52: Apparatur der Elektrolyse von Ammoniak mit der PEMFC 
 
5.2.2 Elektrolysen von Ammoniak mit Graphitanode und Stahlkathode 
 
5.2.2.1 Beschreibung der Elektrolyseapparatur 
Die Elektrolysezelle besteht aus einem becherähnlichen Gefäß mit Deckel. Der Deckel besitzt 
fünf Schrauböffnungen für Gaszu- und Gasabfuhr, sowie für die Stromversorgung der 
Elektroden. Die Zelle hat einen Durchmesser von ca. 10 cm und eine Höhe von14 cm. Der 
Deckel hat noch einmal eine Höhe von ca. 9 cm. Gefäß und Deckel werden über einen 
Planflansch verbunden. Das Gefäß hat zwei Öffnungen mit Kugelflansch, an die eine 
Membranpumpe angeschlossen ist. Eine Öffnung befindet sich am oberen Rand des Gefäßes, 
die andere führt über eine Glasrohrspirale zum Boden. Die Reaktionslösung kann somit im 
Umlauf durch das Gefäß gepumpt werden und wird dabei gekühlt (Luftkühlung). Zusätzlich 
wurde die Reaktionslösung über einen Magnetrührer gerührt. Als Anode dient ein 
Graphitzylinder, der am unteren Ende geschlossen ist. Das obere Ende dient zur Gasbefüllung 
und ist mit einem durchbohrten Gummistopfen mit Glasrohr versehen. Maße des Zylinders: 
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Länge: 15 cm; Durchmesser: außen 3,2 cm innen 2 cm; Tiefe der Bohrung: 12 cm. Mit Strom 
wurde die Anode über eine Stahlschelle mit Kupferkabel versorgt. Der Anschluss wurde mit 
einer flexiblen Folie (Parafilm) und einem Teflonband isoliert. Die Kathode besteht aus einem 
Stahlzylinder mit den Maßen: Länge: 10,4 cm; Durchmesser: außen 4,3 cm innen 3,7 cm. Für 
die quantitativen Analysen war zwischen Elektrolysegefäss und dem Gasblasenzähler ein 
auswechselbares beidseitig verschließbares Probengefäß installiert. Zur Bestimmung des bei 
der Elektrolyse entstandenen Gasvolumens wird das entstehende Gas in einen mit Wasser 
gefüllten 250 ml Tropftrichter geleitet. Das Wasser kann dabei am unteren Ende des 
Tropftrichters in ein Ausgleichgefäß fließen. Damit im Tropftrichter und somit im gesamten 
Reaktionsgefäß kein Überdruck entsteht, wurde das Auffanggefäß in der Höhe so verschoben, 
dass die Wasseroberfläche des Tropftrichters in gleicher Höhe mit der Wasseroberfläche des 
Ausgleichsgefäßes war. Der Druck wurde mit einem mit Wasser gefüllten U-Rohr überprüft. 
Die Elektrolytproben konnten über einen sogenannten Schwanzhahn während der Elektrolyse 
aus dem Elektrolytkreislauf genommen werden (Abb. 53). 
 
Pumpe
He NH3
Elektrolytkreislauf
zur Anode
Elektrolysezelle
Gasprobe
Ausgleichsgefäß
Blasenzähler
Elektrolysegas
Trichter zur 
Gasvolumen-
bestimmung
Flüssigproben-
entnahme
+
 
Abb. 53: Elektrolyseapparatur 
  
 
92 
 
5.2.2.2 Durchlässigkeit der Graphitelektrode für gasförmiges Ammoniak 
Um zu testen, ob der Graphitzylinder für Ammoniak durchlässig ist, wurden 35 g Ammoniak 
mit einer Trockeneis/Aceton-Kühlung in eine Kühlfalle einkondensiert und gewogen. Diese 
Kühlfalle war über einen Schlauch an einen einseitig verschlossenen Graphitzylinder mit einer 
Länge von 15 cm, einem Durchmesser außen von 3,2 cm und innen von 2 cm, angeschlossen. 
Die Tiefe der Bohrung betrug 12 cm. Der Zylinder steckte in einer weiteren Kühlfalle mit 
Schlauchanschluß. Der Ausgang der Waschflasche war über einen Schlauch an eine weitere 
Kühlfalle geschlossen, die mit flüssigem Stickstoff gekühlt wurde. Das eingewogene flüssige 
Ammoniak wurde verdampft und die Zeit gemessen, bis es vollständig verdampft war. Zum 
Schluss wurde die zweite Kühlfalle gewogen, um festzustellen, ob das gesamte Ammoniak 
durch den Graphitzylinder diffundiert ist. 
Ohne zusätzliches Heizen diffundierte ca. 35g ( ca. 2 mol) Ammoniak innerhalb von 1h 48 min. 
durch den Graphitzylinder. Mit Heizen der ersten Kühlfalle diffundierte eine gleiche Menge 
innerhalb von ca. 30 min durch den Graphitzylinder. Die Graphitzylinderelektrode hielt dabei 
einem Überdruck von über einem Bar stand.  
 
5.2.2.3 Elektrolyse einer 1 molaren wässrigen KOH-Lösung 
Von einer 1 molaren wässrigen KOH-Lösung wurde eine Strom-Klemmenspannungskurve 
aufgenommen. Begonnen wurde bei einer Klemmenspannung von 1,5 V bis zu 3,5 V. Der 
Strom stieg bis zu einer Spannung von 2,0 V nur sehr gering an. Ab 2,2 V Klemmenspannung 
setzte Gasentwicklung ein, und der Strom stieg stärker an. 
 
5.2.2.4 Elektrolyse einer 1 molaren wässrigen KOH-Lösung mit Ammoniak 
Eine 1 molare wässrige KOH-Lösung wurde mit Ammoniak gesättigt. Anschließend wurde 
eine Strom-Klemmenspannungskurve im Spannungsbereich von 1,5 bis 3,5 V aufgenommen. 
Der Strom stieg bis zu einer Spannung von 1,9 V nur sehr gering an. Ab 2,0 V 
Klemmenspannung setzte Gasentwicklung ein, und der Strom stieg stärker an (vgl. Theo. Teil 
Kap.2.2.3.2 S. 36). 
 
5.2.2.5 Elektrolyse einer 1 molaren wässrigen KOH-Lösung mit Ammoniak und 
zusätzlicher NH3-Gaszufuhr 
Eine 1 molare wässrige KOH-Lösung wurde mit Ammoniak gesättigt. Zusätzlich wurde noch 
Ammoniak gasförmig durch die Graphitanode geleitet. Währenddessen wurde eine Strom-
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Klemmenspannungskurve im Spannungsbereich von 1,5 bis 3,5 V aufgenommen. Der Strom 
stieg bis zu einer Spannung von 2,0 V nur sehr gering an. Ab 2,0 V Klemmenspannung setzte 
Gasentwicklung ein, und der Strom stieg stärker an ( vgl. Theo. Teil Kap. 2.2.3.2 S. 36). Die 
verwendete Apparatur ist in Kap. 5.2.2.1. S. 90 beschrieben. 
 
5.2.2.6 Elektrolysen von Ammoniak mit TEMPO 
Elektrolyseapparatur ist in Kap. 5.2.2.1 beschrieben 
 
5.2.2.6.1 Elektrolysen von Ammoniak mit TEMPO und Natriumperchlorat als Leitsalz 
Die Elektrolysezelle wurde mit 1 l einer 25 %igen wässrigen Ammoniaklösung befüllt und 7,5 
g Natriumperchlorat versetzt. Es wurde eine Klemmenspannung angelegt und der 
entsprechende elektrische Strom abgelesen. Begonnen wurde bei einer Spannung von 2 V. Alle 
5 min. wurde die Spannung um 0,5 V erhöht und der entsprechende Strom abgelesen . Das 
gleiche wurde nach Zugabe von 2 g TEMPO wiederholt. Stellt man nun die Strom-
Klemmenspannungskurve für beide Versuche in einem Diagramm S. 42 dar, so erkennt man, 
dass die Kurve nach Zugabe von TEMPO steiler ist als ohne TEMPO. D.h. es fließt mit 
TEMPO bei gleicher Spannung ein höherer Strom.  
Es wurden nun täglich Elektrolysen bei einer konstanten Klemmenspannung von 3 V 
durchgeführt . Die Elektrolysedauer betrug täglich zwischen 12 und 20 h. Nachts wurde nicht 
elektrolysiert. Die Reaktionslösung blieb im Reaktionsgefäß und stand unter Schutzgas (erst 
Argon, was sich als ungünstig erwies, da es die gleichen Retentionszeiten wie Sauerstoff 
besitzt, dann Helium). Die Elektrolyse lief immer wieder gut an. Die Reaktionslösung verfärbte 
sich stark ( gelborange). Es handelt sich vermutlich um Eisenoxid und Kupfersalze. In den 
ersten Tagen schwankte der Strom stark. Es konnte vorübergehend ein Strom von über 1,40 A 
erzielt werden. In der Regel pendelte sich der Strom zwischen 1,15 A und 1,20 A ein bei einer 
Klemmenspannung von 3,0 V. Auch bei einer Klemmenspannung von 2,50 V konnte noch ein 
Strom von bis zu 0,64 A erzielt werden. Gasanalysen bestätigen, dass hier Ammoniak 
elektrolysiert wurde (Vgl. Tab.7). 
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Tab. 7: Gasanalysen[Fehler! Keine gültige Verknüpfung.] 
 
Zeit [h] N2 [%] O2 od. Ar [%]  H2 [%] Ethan [%] Ethylen [%]  
24 13,063 86,084 0,223 0,000 0,090 mit Argon als Trägergas 
48 5,027 94,095 0,423 0,042 0,170 mit Argon als Trägergas 
72 74,285 18,582 3,621 0,634 2,330 Argon Zufuhr wurde abgestellt 
96 80,507 12,989 3,408 0,394 2,331 Argonkonz. Nimmt ab 
336 85,683 5,686 5,942 0,403 2,286 Argonkonz. Nimmt ab 
360 88,318 1,873 7,171 0,320 2,319 1. Messung Argonkonz. Nimmt ab 
360,7 86,941 4,925 5,788 0,294 2,053 2. Messung ca. 40 min. nach der 
ersten Messung 
 
 
Nun wurde die Zeit für die entstandenen Gasvolumen (V) gemessen. Aus dem gemessenen 
Gasvolumen (V), der dafür benötigten Zeit (t) in Sekunden, der Stromstärke (I) und der 
Klemmenspannung (UKL) wurde die benötigte Energie 

 ⋅⋅
=
V
tIU
A KLml1,EL , bezogen auf 
einen Milliliter des erzeugten Gasgemisches, ermittelt (Tabelle 8).  
 
Tab. 8: Energiebilanz 
 
      
             AEL, 1ml    
      
I II III IV 
V=50ml V=100ml V=150ml V=200ml   V=50ml V=100ml V=150ml V=200ml 
t [s] t [s] t [s] t [s] E [V] I [A] [J ml-1] [J ml-1] [J ml-1] [J ml-1] 
200 375 600 772 2,8 1,45 16,24 15,23 16,24 15,67 
205 395 610 896 2,9 1,44 17,12 16,50 16,98 18,71 
210 421 634 850 2,9 1,42 17,30 17,34 17,41 17,50 
200 417 633 856 2,9 1,44 16,70 17,41 17,62 17,87 
200 413 636 836 2,9 1,43 16,59 17,12 17,58 17,33 
220 428 635 853 2,9 1,42 18,12 17,63 17,43 17,56 
225 440 685 910 3,1 1,45 20,23 19,78 20,52 20,45 
 
Der Mittelwert für AEL, 1ml aus den Spalten I-IV beträgt 17,02 J ml-1, wobei zu berücksichtigen 
ist, dass sich die Energiewerte mit fortschreitender Elektrolysedauer erhöhen. 
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5.2.2.6.2 Elektrolyse von Ammoniak mit Tempo und Natriumperchlorat als Leitsalz ohne 
Unterbrechung 
Die zweite Elektrolyse wurde mit 1.1 l einer Ammoniaklösung der Konzentration 11,85 mol l-1 
durchgeführt. Dazu kamen 13,75 g Natriumperchlorat und 3,6 g TEMPO. Zu Beginn des 
Versuches wurden einige Strom-Klemmenspannungspunkte mit und ohne TEMPO 
aufgenommen (Abb. 26 S. 42) Das Ergebnis aus dem vorherigen Versuch konnte bestätigt 
werden. Anschließend lief der Versuch durch, wobei regelmäßig Strom- und Spannungswerte 
abgelesen werden. Zu Beginn der Elektrolyse sind die Spannungswerte hoch (4 V) und die 
Stromwerte schwanken stark (zwischen 0,7 und 2 A). Nach ca. drei Tagen wurde die 
Elektrolyse bei einem konstantem Strom von 1,5 A durchgeführt. Es wurden Gasproben 
genommen und die Ammoniakkonzentration der Reaktionslösung titrimetrisch bestimmt. Es 
wurde immer 1 ml der Lösung mit einer 1 molaren HCl-Lösung titriert. Die Konzentration des 
Ammoniaks in der Lösung nahm stetig ab. Die Abnahme war allerdings nicht linear. Dies lag 
an den Strom-Spannungs-Schwankungen, die wiederum Auswirkungen auf den 
Ammoniakverbrauch hatten. Ab der 72. Stunde wurde versucht, die Stromstärke auf 1,5 A 
einzustellen, doch traten Schwankungen von +/- 0,1 A auf. Die Gasproben wurden 
gaschromatographisch bestimmt. Sie bestanden zu ca. 90 % aus Stickstoff. Der 
Sauerstoffgehalt lag zwischen ein und zwei Prozent. Der Wasserstoffanteil wurde mit 7-8 % 
angegeben. Er ist leider nur qualitativ zu sehen. Daneben befanden sich noch etwa 1 % Ethylen 
und geringe Mengen Ethan im Gasgemisch (Vgl. Tabelle 9. unten). Der hohe Stickstoffanteil 
deutet darauf hin, dass Ammoniak elektrolysiert wurde. Vergleichsmessungen, bei denen eine 
Gasprobe zweimal gemessen wurde, zeigten, dass der geringe Sauerstoffanteil durch die 
Probennahme mit der Spritze entstand.  
 
Tab. 9: Gasanalyse[Fehler! Keine gültige Verknüpfung.] 
 
Zeit [h] N2 [%] O2 od. Ar [%] H2 [%] Ethan [%] Ethylen [%] 
24 88,852 1,70 7,91 0,00 1,54 
96 89,804 1,18 7,76 0,19 1,07 
120 90,386 0,95 7,22 0,19 1,24 
168 90,786 0,61 7,12 0,17 1,31 
182 90,118 1,63 6,79 0,14 1,32 
288 88,995 0,99 7,75 0,15 2,16 
312 84,418 7,24 6,07 0,13 1,85 
600 86,993 0,75 7,20 0,34 4,02 
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Zur Bestimmung des bei der Elektrolyse entstandenen Gasvolumens wird das entstehende Gas 
in einen mit Wasser gefüllten 250 ml Tropftrichter geleitet. Das Wasser kann dabei am unteren 
Ende des Tropftrichters in ein Auffanggefäß fließen. Damit im Tropftrichter und somit im 
gesamten Reaktionsgefäß kein Überdruck entsteht, wurde das Auffanggefäß in der Höhe so 
verschoben, dass die Wasseroberfläche des Tropftrichters auf gleicher Höhe mit der 
Wasseroberfläche des Auffanggefäßes war. Der Druck wurde mit einem mit Wasser gefüllten 
U-Rohr überprüft.  
Nun wurde die Zeit (t) für die entstandenen Gasvolumen (V) gemessen. Aus dem gemessenen 
Gasvolumen (V), der dafür benötigten Zeit (t) in Sekunden, der Stromstärke (I) und der 
Klemmenspannung (UKL) wurde die benötigte Energie 

 ⋅⋅
=
V
tIUA KLml1,EL  bezogen auf 
einen Milliliter des erzeugten Gasgemisches ermittelt (Vgl. Tab. 10).  
 
Tab. 10: Energiebilanz 
 
      
     AEL, 1ml    
      
I II III IV 
V=50ml V=100ml V=150ml V=200ml   V=50ml V=100ml V=150ml V=200ml 
t [s] t [s] t [s] t [s] E [V] I [A] [J ml-1] [J ml-1] [J ml-1] [J ml-1] 
165 340 513 680 3,00 1,40 13,86 14,28 14,36 14,28 
155 335 510 685 3,00 1,40 13,02 14,07 14,28 14,39 
157 330 516 689 3,00 1,40 13,19 13,86 14,45 14,47 
137 312 492 665 3,00 1,50 12,33 14,04 14,76 14,96 
145 315 480 650 3,00 1,50 13,05 14,18 14,40 14,63 
225 485 765 1000 2,80 1,00 12,60 13,58 14,28 14,00 
220 490 750 980 2,80 1,00 12,32 13,72 14,00 13,72 
505 988 1525 2000 2,60 0,50 13,13 12,84 13,22 13,00 
480 967 1510 2070 2,60 0,50 12,48 12,57 13,09 13,46 
529 1095 1580 2102 2,60 0,50 13,75 14,24 13,69 13,66 
 1107 1595 2165 2,60 0,50 0,00 14,39 13,82 14,07 
 
Der Mittelwert für AEL, 1ml aus den Spalten I- IV beträgt 13,73 J ml-1, wobei zu berücksichtigen 
ist, dass sich die Energiewerte mit fortschreitender Elektrolyse erhöhen. 
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5.2.3 Messungen in der Hofmann’schen Zersetzungsapparatur 
 
5.2.3.1 Beschreibung der Apparatur 
Die Apparatur besteht aus der Hofmann’schen Zersetzungsapparatur und zwei 
Platinplattenelektroden mit einer Oberfläche von 1 cm2. Das Gesamtvolumen betrug ca. 75 ml.  
Elektrolysiert wurden folgende Lösungen: Wasser/Natriumperchlorat; 25%ige 
Ammoniaklösung/Natriumperchlorat. 
Tab. 11: Gasanalyse Ammoniaklösung/Natriumperchlorat 
 
Datum N2 [%] O2 od. Ar [%] H2 [%] Ethan [%] Ethylen [%] 
09.01.02 95,577 2,642 1,581 0,072 0,128 
 
5.2.3.2 Elektrolyse von Wasser mit Natriumperchlorat als Leitsalz 
Hier wurde 250 ml Wasser mit 12,5 g (0,1 mol) Natriumperchlorat als Leitsalz elektrolysiert. 
Das Gasvolumenverhältnis (VK/VA) Kathode zur Anode beträgt 2:1. Die Klemmenspannung 
(UKL) betrug 3,5 V, die dabei gemessene Stromstärke (I) war kleiner als 0,01 A.  
 
Tab. 12: Volumenentwicklung an den Elektroden 
 
Zeit [min] UKL [V] I [A] VKathode [ml] VAnode [ml] VK/VA 
0,00 3,50 0,02 0,00 0,00 0,00 
135,00 3,50 0,01 4,00 2,00 2,00 
225,00 3,50 0,01 6,00 3,00 2,00 
330,00 3,50 0,01 9,30 4,60 2,02 
 
5.2.3.3 Elektrolyse einer 25 %igen Ammoniaklösung mit Natriumperchlorat als Leitsalz 
250 einer ml 25 %ige Ammoniaklösung wurde mit 12,5 g Natriumperchlorat versetzt und 255 
min elektrolysiert. Das Gasvolumenverhältnis(VK/VA) von Kathode zur Anode lag zunächst bei 
2:1 und pendelte sich nach drei Stunden auf 3:1 ein. Es wurde eine Klemmenspannung (UKL) 
von 3,5 V angelegt, die Stromstärke (I) lag zwischen 0,01 A und 0,02 A (vgl. Tab. 13).  
 
 
 
  
 
98 
Tab.13: Volumenentwicklung an den Elektroden 
 
Zeit [min] UKL [V] I [A] VKathode [ml] VAnode [ml] VK/VA 
0,00 3,50 0,02 0,00 0,00 0,00 
60,00 3,50 0,01 5,80 3,00 1,93 
90,00 3,50 0,01 8,20 3,60 2,28 
195,00 3,50 0,01 16,20 5,50 2,95 
255,00 3,50 0,01 19,40 6,40 3,03 
280,00 3,50 0,02 20,30 6,70 3,03 
345,00 3,50 0,01 26,00 8,40 3,10 
440,00 3,50 0,01 31,60 10,20 3,10 
490,00 3,50 0,01 34,90 11,40 3,06 
610,00 3,50 0,01 42,50 13,80 3,08 
645,00 3,50 0,01 44,80 14,70 3,05 
 
5.2.4 Apparatur zur Gasvolumenbestimmung an den Elektroden 
 
5.2.4.1 Beschreibung der Apparatur 
Aufgrund der schlechten Leitfähigkeit im Hofmann’schen Zersetzungsapparat wurde eine 
Apparatur entwickelt, in der Abstand zwischen den Elektroden geringer ist. Die Apparatur 
besteht aus einem DC-Laufgefäß, zwei Platinplattenelektroden (Kantenlänge ca. 1x1 cm) und 
zwei Trichtern über den Elektroden, die die Gase auffingen, so dass die Volumen der Gase über 
eine pneumatische Wanne aufgefangen werden konnten. Elektrolysiert wurden folgende 
Lösungen: Das Volumen wurde mit Hilfe zweier Messzylinder bestimmt. 25 %ige 
Ammoniaklösung/Natriumperchlorat; 25 %ige Ammoniaklösung/Natriumperchlorat mit 
TEMPO. 
 
5.2.4.2 Elektrolyse einer 25 %igen Ammoniaklösung mit Natriumperchlorat als Leitsalz 
Hier wurden 250 ml einer 25%ige Ammoniaklösung mit 3,1 g Natriumperchlorat elektrolysiert. 
Die Elektrolyse dauerte 380 min. Das Gasvolumenverhältnis (VK/VA) Kathode zur Anode betrug 
ca. 3:1. Das Gesamtvolumen nach 380 min. war 21,4 ml bei einer konstanten 
Klemmenspannung (UKL)von 3,5 V und einer Stromstärke (I) von 0,01 A. (vgl. Tab. 14) 
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Tab. 14: Volumenentwicklung an den Elektroden 
 
Zeit [min] UKL [V] I [A] VKathode [ml] VAnode [ml] VK/VA 
0,00 3,50 0,02 0,00 0,00 0,00 
5,00 3,50 0,01 1,00 0,00 0,00 
320,00 3,50 0,01 13,50 4,30 3,14 
380,00 3,50 0,01 16,30 5,10 3,19 
 
5.2.4.3 Elektrolyse einer 25 %igen Ammoniaklösung mit Natriumperchlorat und TEMPO 
Hier wurde 250 ml einer 25%ige Ammoniaklösung mit 3,1 g Natriumperchlorat und 0,833 g 
TEMPO elektrolysiert. Die Elektrolyse dauerte 255 min. Das Gasvolumenverhältnis (VK/VA) 
Kathode zur Anode betrug ca. 3:1. Gesamtvolumen (V) nach 255 min. war 88,0 ml bei einer 
konstanten Klemmenspannung (UKL) von 3,5 V und einer Stromstärke (I) von 0,05 A. (vgl. 
Tab. 15) 
 
Tab. 15: Volumenentwicklung an den Elektroden 
 
Zeit [min] UKL [V] I [A] VKathode [ml] VAnode [ml] VK/VA 
0,00 3,50 0,05 0,00 0,00 0,00 
135,00 3,50 0,05 35,50 12,00 2,96 
255,00 3,50 0,05 66,00 22,00 3,00 
 
5.3 Cyclovoltammetrische Messungen von TEMPO mit und ohne Ammoniaklösungen  
 
5.3.1 CV-Apparatur 
 
Die cyclovoltammetrischen Messungen wurden an Platinelektroden mit einer Fläche von 1 cm2 
in einem Elektrolysegefäss mit einem Volumen von ca. 25 ml unter Stickstoffatmosphäre 
gemacht.  
 
5.3.2 CV von TEMPO ohne Ammoniak 
 
Die wässrige Lösung enthielt 0,156 g l-1 (0,001 mol l-1) TEMPO, 12,25 g l-1 (0,1 mol l-1) 
Natriumperchlorat und 1 ml Acetonitril auf 50 ml Lösung. Die Scanrate betrug 100 mV s-1 
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Festgehalten wurde der zweite Cyclus. Man erkennt deutlich einen Oxidationspeak bei 740 m 
V und einen Reduktionspeak bei 670 mV vs. AgCl.  
 
5.3.3 CV von TEMPO mit Ammoniak 
 
Zu der oberen Lösung wurde 1 ml einer 25 %igen ammoniakalischen Lösung gespritzt. 
Anschließend wurde ein CV aufgenommen. Die Scanrate beträgt 100 mV s-1. Der 
Oxidationspeak ist noch vorhanden und liegt bei 740 mV, jedoch fehlt der Reduktionspeak. 
Auch bei anderen Scanraten bis 20 mV s-1 taucht kein Reduktionspeak auf.  
 
5.3.4 Potentialkontrollierte Elektrolyse einer ammoniaklaschen Lösung mit TEMPO 
 
Eine Lösung aus 0,156 g l-1 (0,001 mol l-1 ) TEMPO, 12,25 g l-1 (0,1 mol l-1)Natriumperchlorat 
und 1 ml Acetonitril pro 50 ml Lösung wird bei verschiedenen Potentialen für die Dauer von 
180 s elektrolysiert. Dabei wird die Gasentwicklung beobachtet und die Klemmenspannung 
gemessen. Bei einem Potential unter 850 mV vs. Ag/AgCl kann keine Gasentwicklung 
beobachtet werden. Erst ab einem Potential von 850 mV vs. Ag/AgCl kann eine geringe 
Gasentwicklung beobachtet werden. Es liegt eine Klemmenspannung von 1,44 V an. Ab einem 
Potential von 950 mV vs. AgCl ist eine starke Gasentwicklung zu beobachten. Es wurde eine 
Klemmenspannung von 1,68 V und ein Strom von 4,48 A gemessen. 
 
5.4 Versuche mit Mn(II)/Mn(III) 
 
5.4.1 Allgemeine Versuchsbedingungen 
 
Die CV-Messungen wurden in einer 30 ml Zelle an Platinelektroden mit einer Oberfläche von 1 
cm2 durchgeführt. Als Referenzelektrode diente eine Ag/AgCl- Elektrode. Um den Sauerstoff 
zu entfernen, wurde das für die Messungen verwendete dest. Wasser zuvor im schwachen 
Vakuum entgast und anschließend unter Stickstoff aufbewahrt. Die Messungen wurden unter 
einer Stickstoffatmosphäre durchgeführt. Vor jeder Messung wurde die Lösung kurz mit 
Stickstoff gespült. 
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5.4.2 CV von Mangansulfat in 1 molarer Schwefelsäure 
 
100 ml Lösung enthielten 5g (0,029 mol) MnSO4. Zu 30 ml der Lösung wurden 0,1 ml 
Schwefelsäure gegeben. Anschließend wurden Messungen in verschiedenen Potentialbereichen 
und verschiedenen Scanraten durchgeführt.  
 
5.4.3 CV von Mangan(II)sulfat im pH-neutralen Bereich wässriger Lösungen 
 
100 ml Lösung enthielten 5 g (0,029 mol) MnSO4. Es wurden Messungen bei einem pH-Wert 
von ca. 7 durchgeführt.  
 
5.4.4 CV von Mangan(II)sulfat mit Ammoniak vom sauren bis zum alkalischen Bereich 
 
100 ml Lösung enthielten 5 g (0,029 mol) MnSO4. Es wurden Messungen bei verschiedenen 
pH-Werten durchgeführt. Es wurde zunächst 0,1 ml konz. H2SO4 zu 30 ml der Lösung 
gegeben. Anschließend wurden geringe Mengen einer 25 %igen Ammoniaklösung bis zu einem 
pH-Wert von 10 dazugegeben. 
 
5.4.5 CV von Mangan(II)acetat in gepufferter Essigsäure 
 
Die Lösung bestand aus 40 ml entgastem Wasser mit 5 g (0,61mol)Natriumacetat, 5 ml 99 
%ige Essigsäure und 0,5 g (0,003 mol) Mn(acetat)2. Die Lösung hatte einen pH-Wert von 4-5. 
 
5.4.6 CV von Mangan(II)acetat mit Ammoniak vom sauren bis zum alkalischem Bereich 
 
Die Lösung bestand aus 40 ml entgastem Wasser mit 3,1g Ammoniumacetat, 5 ml 99%ige 
Essigsäure und 0,5 g (0,003 mol) Mn(acetat)2. Zur Lösung wurden bis zu 5 ml konz. 
Ammoniak gegeben. So wurden CV-Messungen im pH-Bereich von 3-9 durchgeführt.  
 
5.4.7 Potentialkontrollierte Elektrolyseversuche Mangan(II)acetat mit Ammoniak  
 
Bei den folgenden Elektrolysen handelt es sich um eine Kombination aus 
Cyclovoltammogramm und potentialkontrollierter Elektrolyse. 
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Die Lösung bestand aus 40 ml entgastem Wasser mit 3,1 g Ammoniumacetat und 0,5 g (0,003 
mol) Mn(acetat)2. Zur Lösung wurden bis zu 5 ml konz. Ammoniaklösung gegeben. 
Durch die CV-Untersuchungen wurde festgestellt, dass die Oxidation des Mn(II) bei 700 mV 
beginnt. Die Elektrolysen wurden bei einer Spannung zwischen 700-800 mV vs. Ag/AgCl 
durchgeführt. Begonnen wurde im Punkt A jeweils bei 0 mV vs. Ag/AgCl. Die Spannung stieg 
dann von Punkt A bis Punkt B mit einer Scanrate von 10 mV s-1. In Punkt B wurde jeweils für 
120 s elektrolysiert, dabei stieg der Strom bei einer Elektrolysespannung von 750 mV und 800 
mV weiter an. Bei einer Elektrolysespannung von 700 mV gab es keinen Stromanstieg. Nach 
der Elektrolyse fiel die Spannung mit einer Scanrate von 10 m s-1 wieder bis auf 0 mV ab. 
Oberhalb von 750 mV gab es an der Kathode eine starke Gasentwicklung und einen braunen 
Belag auf der Anode. Unterhalb von 750 mV konnte nichts beobachtet werden.  
 
5.5 Cyclovoltammogramm von Kupfer(II)sulfat mit und ohne Ammoniak  
Versuchsanordnung wie in Kap. 5.4 beschrieben. 
Es wurde eine Lösung aus 50 ml dest. Wasser 0,79 g (0,1 mol) Kupfersulfat und 0,61 g (0,1 
mol) Natriumperchlorat als Leitsalz cyclovoltammetrisch vermessen. Begonnen wurde bei 
einem positiven Potential von ca. 1000 mV vs. Ag/AgCl, das dann bis –400 mV vs. Ag/AgCl 
fiel. Dies ist der reduktive Bereich. Anschließend stieg das Potential wieder auf 1000 mV vs. 
Ag/AgCl wieder an. Im reduktiven Teil sieht man zwei breite Peaks bei 400 mV vs. Ag/AgCl, 
die ineinander übergehen. Im oxidativen Bereich sieht man dagegen nur einen dafür sehr 
starken Peak bei ca. 550 mV vs. Ag/AgCl. Zuvor wurden noch Messungen vom reinen 
Lösungsmittel mit Leitsalz gemacht. Vor der dritten Messreihe kam nun 2 ml einer 25 %ige 
Ammoniaklösung zur Kupfersulfatlösung dazu. Die Lösung wurde tief blau. Anschließend 
wurden wieder Cyclovoltammogramme aufgenommen. Es sind nun zwei Reduktionspeaks bei 
ca. 300 mV und 0 mV vs. Ag/AgCl und zwei Oxidationspeaks bei ca. 200 mV und 400 mV vs. 
Ag/AgCl zu sehen. 
 
5.6 Elektrolysen von Ammoniak mit beschichteter Graphitanode 
 
5.6.1 Beschichtung der Graphitelektrode mit Platin 
 
In einem 1 l Becherglas wurden 3,0 g (0,0073 mol) Hexachloroplatinsäure und 0,021 g (0,0001 
mol) Bleiacetat in 600 ml Wasser gelöst. Als Kathode diente der zu platinierende unten 
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geschlossene Graphitzylinder. Als Anode diente ein Graphitzylinder. Die Kathode wurde in die 
Anode gestellt. Um die Graphitkathode mit der Hexachloroplatinsäure zu sättigen, wurde erst 
nach etwa 30 min. mit der Elektrolyse begonnen. Elektrolysiert wurde ca. 5 min. bei einer 
Klemmenspannung von 3,1 V und einer Stromstärke von 1 A. Die Elektrode wurde bei etwa 90 
°C bis zur Gewichtskonstanz getrocknet. Lose haftendes Platinmohr wurde von der Oberfläche 
abgerieben. Die Elektrode war nun mit ca. 0,5 g (0,0026 mol) Platin versehen, das sich sowohl 
auf der Oberfläche als auch in der Elektrode befand (Test mit Wasserstoffperoxid wies auch in 
den unteren Graphitschichten Platin nach).  
 
5.6.2 Elektrolyse mit platinierter Graphitanode 
 
Der Aufbau der Elektrolyse ist genauso wie in den Versuchen zuvor (siehe Kap. 2.2.2.1 S. 90), 
nur diente diesmal eine platinierte Graphitelektrode als Anode. In die Apparatur wurden 1,1 l 
einer 25 %igen Ammoniaklösung gegeben. Als Leitsalz wurde 16 g Natriumperchlorat 
verwendet. Zu Beginn wurde eine Strom–Klemmenspannungskurve im Spannungsbereich von 
1,5-2,8 V aufgenommen. Anschließend wurde über 7 Tage bei einem konstanten Strom von 1,0 
A elektrolysiert. Die dafür benötigte Klemmenspannung lag zwischen 2,6 und 2,8 V. Die 
Elektrolyse unterteilte sich hierbei in mehrere Bereiche. 
Zunächst wurde nur die Lösung elektrolysiert. In einem zweiten Teil wurde dann unter Zufuhr 
gasförmigen Ammoniaks durch die Anode elektrolysiert. Zum Schluss wurde nach Zugabe von 
ca. 3,6 g TEMPO ohne Zugabe gasförmigen Ammoniaks elektrolysiert. Am Ende der 
Elektrolyse zeigte die Anode starke Abnutzungserscheinungen. 
Von Zeit zu Zeit wurden die entstandenen Gasvolumina (V) bestimmt, wobei mit einer 
Stoppuhr die Zeit (t) gemessen wurde, die benötigt wird, um 50 ml, 100 ml, 150 ml und 200 ml 
Gasgemisch zu erzeugen. Mit dieser Zeit (t) , gemessen in Sekunden, wurde die Energie 


 ⋅⋅
=
V
tIU
A KLml1,EL  berechnet, die benötigt wurde, um das Gasgemisch zu erzeugen. Aus 
gaschromatographischen Analysen war zu erkennen, dass das Gasgemisch überwiegend aus 
Stickstoff und Wasserstoff besteht.  
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Tab. 16: Gasvolumen gegen die Zeit 
    
  
 
 
       AEL, 1 ml    
      I II III IV  
V= 
50ml 
V= 
100ml 
V= 
150ml 
V= 
200ml   
V= 
50ml 
V= 
100ml 
V= 
150ml 
V= 
200ml 
 Bemerkungen 
t [s] t [s] t [s] t [s] E [V] I [A] [J ml-1] [J ml-1] [J ml-1] [J ml-1]   
363 848 1328 1841 2,60 0,50 9,44 11,02 11,51 11,97 
1. Mess. Nach 24 h;  
 Konz. NH3 = 10,75 mol/l 
400 963 1455 1923 2,60 0,50 10,40 12,52 12,61 12,50 
2. Mess. Nach 24 h;  
 Konz. NH3 = 10,75 mol/l 
220 405 680 930 2,80 1,00 12,32 11,34 12,69 13,02 
1. Mess. Nach 42 h; 
 Konz. NH3 = 10,45 mol/l 
176 425 690 945 2,80 1,00 9,86 11,90 12,88 13,23 
2. Mess. Nach 42 h; 
 Konz. NH3 = 10,45 mol/l 
43 109 176 245 2,80 1,00 2,41 3,05 3,29 3,43 
1. Mess. 0,5 bar 
 
52 112 168 210 2,80 1,00 2,91 3,14 3,14 2,94 
2. Mess. 0,5 bar 
 
55 126 210 301 2,80 1,00 3,08 3,53 3,92 4,21 
3. Mess. 0,5 bar 
 
90 236 450 633 2,80 1,00 5,04 6,61 8,40 8,86 
4. Mess. 0,5 bar 
 
230 488 750 1033 2,70 1,00 12,42 13,18 13,50 13,95 
nach 96 h; ohne Überdruck  
Konz. NH3 = 9,5 mol/l   
160 240 390 570 2,70 1,00 8,64 6,48 7,02 7,70 
leichter Überdruck 
 
225 485 750 1020 2,60 1,00 11,70 12,61 13,00 13,26 
1. Mess. Lösung durch Anode 
 
241 495 745 1020 2,60 1,00 12,53 12,87 12,91 13,26 
2. Mess. Lösung durch Anode 
 
230 488 750 1021 2,60 1,00 11,96 12,69 13,00 13,27 
ohne Anoden Zufuhr 
 
250 520 863 1116 2,60 1,00 13,00 13,52 14,96 14,51 
TEMPO 
 
            0,00 0,00 0,00 0,00   
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5.6.3 Beschichtung der Graphitelektrode mit Palladium 
 
In einem 1 l Becherglas wurden 1,0 g (0,0056 mol) Palladium(II)chlorid in 300 ml einer 
verdünnten Ammoniaklösung gelöst. Als Kathode diente der zu beschichtende unten 
geschlossene Graphitzylinder. Als Anode diente ein Graphitzylinder. Die Kathode wurde in die 
Anode gestellt. Um die Graphitkathode mit dem Palladiumsalz zu sättigen, wurde erst nach 
etwa 30 min. mit der Elektrolyse begonnen. Elektrolysiert wurde ca. 6 min. bei einer 
Klemmenspannung von 3,1 V und einer Stromstärke von 1 A. Neben der 
Palladiumabscheidung fand ebenfalls eine starke Gasentwicklung statt. Die Elektrode wurde 
bei etwa 90°C bis zur Gewichtskonstanz getrocknet. Es bildete sich eine festhaftende 
metallisch glänzende Palladiumoberfläche. Die Elektrode war nun mit ca. 0,02 g (0,0002 mol) 
Palladium versehen. 
 
 
5.6.4 Elektrolyse mit Palladium beschichteter Graphitanode 
 
Der Aufbau der Elektrolyse ist genauso wie in den Versuchen zuvor (s. Kap. 2.2.2.1 S. 90) nur 
das diesmal eine mit Palladium beschichtete Graphitelektrode als Anode diente. In die 
Apparatur wurden 1,1 l einer 25 %igen Ammoniaklösung gegeben. Als Leitsalz wurde 16 g 
(0,13 mol) Natriumperchlorat verwendet. Zu Beginn wurde eine Strom–
Klemmenspannungskurve im Spannungsbereich von 1,0-2,4 V aufgenommen. Anschließend 
wurde über 7 Tage bei einem konstanten Strom von 1,0 A elektrolysiert. Die dafür benötigte 
Klemmenspannung lag zwischen 2,4 und 2,5 V. Die Elektrolyse unterteilte sich hierbei in 
mehrere Bereiche. 
Zunächst wurde nur die Lösung elektrolysiert. In einem zweiten Teil wurde dann, unter Zufuhr 
gasförmigen Ammoniaks durch die Anode, elektrolysiert. Zum Schluss wurde nach Zugabe 
von ca. 3,6 g TEMPO ohne Zugabe gasförmigen Ammoniaks elektrolysiert. 
Von Zeit zu Zeit wurden die entstandenen Gasvolumina (V) bestimmt, wobei mit einer Stopuhr 
die Zeit (t) gemessen wurde, die benötigt wurde, um 50 ml, 100 ml, 150 ml und 200 ml 
Gasgemisch zu erzeugen. Mit dieser Zeit (t), gemessen in Sekunden, wurde die Energie 


 ⋅⋅
=
V
tIUA KLml1,EL  berechnet, die benötigt wurde, um das Gasgemisch zu erzeugen. Aus 
gaschromatographischen Analysen war zu erkennen, dass das Gasgemisch überwiegend aus 
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Stickstoff und Wasserstoff besteht. Am Ende der Elektrolyse zeigte die Anode starke 
Abnutzungserscheinungen. 
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Tab. 17: Gasvolumen gegen die Zeit 
 
 
5.7 Betrieb von Brennstoffzellen mit Wasserstoff aus der elektrochemischen 
Ammoniakzersetzung 
 
Es wurden 100 ml einer 25 %igen Ammoniaklösung zur Wasserstofferzeugung elektrolysiert. 
Die Elektroden waren platinierte Platinnetzelektroden. Als Leitsalz diente 1,7 g ( 0,013 mol) 
Natriumperchlorat. Der Aufbau der Apparatur ähnelt dem der Elektrolysen mit der 
Graphitanode, nur dass hier zwei Platinnetzelektroden verwendet werden und das 
Reaktionsgefäß nur ein Gesamtvolumen von ca. 100 ml hat. Das erzeugte Gasgemisch wurde in 
einem 1 l Tropftrichter zur Volumenbestimmung aufgefangen. Es wurde die Zeit für 900 ml 
des erzeugten Gasgemisches gemessen. Die benötigte Klemmenspannung lag bei 3 V und die 
Stromstärke bei 1 A. Hieraus wurde die für die Elektrolyse benötigte Energie berechnet. Sie 
belief sich auf 14128 kJ. Anschließend wurde das erzeugte Gasgemisch einer PEMFC-
       AEL, 1 ml    
      I II III IV  
V= 
50ml 
V= 
100ml 
V= 
150ml 
V= 
200ml   
V= 
50ml 
V= 
100ml 
V= 
150ml 
V= 
200ml 
 Bemerkungen 
t [s] t [s] t [s] t [s] E [V] I [A] [J ml-1] [J ml-1] [J ml-1] [J ml-1]   
200 420 675 915 2,30 1,00 9,20 9,66 10,35 10,52 
1. Messnach 1 h; Konz. NH3 = 
10,75 mol/l 
200 427 690 966 2,30 1,00 9,20 9,82 10,58 11,11 
2. Mess. nach 1 h; Konz. NH3 = 
10,75 mol/l 
210 460 720 975 2,50 1,00 10,50 11,50 12,00 12,19 nach 18 h; Konz NH3 = 9,9 mol/l 
52 120 185 245 2,50 1,00 2,60 3,00 3,08 3,06 
1. Mess. nach 24 h; 0,5 bar 
Überdruck NH3 in der Anode 
63 130 224 340 2,50 1,00 3,15 3,25 3,73 4,25 
2. Mess. nach 24 h; 0,5 bar 
Überdruck NH3 in der Anode 
169 355 568 775 2,50 1,01 8,53 8,96 9,56 9,78 
3. Mess. nach 24 h; 0,5 bar 
Überdruck NH3 in der Anode 
93 196 285 387 2,50 1,00 4,65 4,90 4,75 4,84 
1. Mess. nach 42 h; 0,5 bar 
Überdruck NH3 in der 
Anode(W.h.) 
200 460 735 980 2,50 1,00 10,00 11,50 12,25 12,25 
Am Ende ohne NH3-Überdruck 
mit TEMPO 
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Anordnung von zwei Zellen zugeführt. Zur Beseitigung von Ammoniakresten wurde das 
Elektrolysegas durch eine mit verdünnter Schwefelsäure gefüllte Waschflasche geleitet. Die 
zwei PEMFCs waren so mit einander verbunden, dass der erzeugte Wasserstoff komplett 
verbraucht wurde. An den PEMFCs wurden eine Klemmenspannung von 0,81 V und eine 
Stromstärke von 0,28 A gemessen. Mit den 900 ml Gasgemisch konnten die PEMFCs 8,5 h 
betrieben werden. Die daraus gewonnen Energie betrug 6940 kJ (vgl. Theo. Teil Kap. 2.2.3.3.4 
S. 47). 
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Abkürzungen 
A Fläche 
A Ampere 
Abb. Abbildung 
AEL Elektrolyseenergie zur Wasserstofferzeugung 
AEL,1ml Elektrolyseenergie zur Erzeugung von 1 ml Elektrolysegas 
AFC alkalische Brennstoffzelle „alkaline fuel cell“ 
α Durchtrittsfaktor 
c Konzentration 
Ce Konzentration einer Redoxspezies 
C0 Ausgangskonzentration einer Redoxspezies 
CV Cyclovoltammogramm 
D Diffusionskoeffizient 
DEMS Differentielle elektrochemische Massenspektroskopie 
DMF N,N-Dimethylformamid 
DMFC direkte Methanolbrennstoffzelle „direkt methanol fuel cell“ 
E Potential 
Ea Aktivierungsenergie 
Ea,1 wahre Aktivierungsenergie 
Ea,2 scheinbare Aktivierungsenergie 
E0 Gleichgewichtspotential 
Eλ Umkehrpotential 
Ei Ausgangspotential 
EC-Mechanismus Elektrochemisch-Chemischer-Mechanismus 
Exp. Experimenteller Teil 
F Faradaykonstante 
FC Brennstoffzelle „fuel cell“ 
Gew. Gewicht 
Gl. Gleichung 
∆H Enthalpie 
∆HR Reaktionsenthalpie 
I Stromstärke 
ID Diffusionsstromdichte 
jgr Diffusionsgrenzstrom 
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k Geschwindigkeitskonstante 
k0 Gleichgewichtskonstante 
Kap. Kapitel 
Kcal. Kilokalorie 
kJ Kilojoule 
kW Kilowatt 
mKat Masse Katalysator 
M molare Masse 
MAK-Wert Maximale Arbeitsplatz Konzentration 
MeCN Acetonitril 
MCFC Schmelzelektrolyt Brennstoffzelle „molten carbonate fuel cell“ 
min. Minute 
MSE Referenzelektrode 
n Anzahl übertragener Elektronen 
n Stoffmenge 
nk0 zugesetzte Menge an Komponente k 
nk nicht abreagierter Rest an Komponente k 
NEMCA Non Faradaic Elektrochemical Catalytic Activity 
NHE Normal Wasserstoffelektrode 
ν kinematische Zähigkeit 
ω Rotationsgeschwindigkeit 
PC Personal Computer 
PAFC Phosphorsäure Brennstoffzelle „phosphoric acid fuel cell“ 
PEM Protonen austauschende Membran „proton exchange 
membrane“ 
PEMFC Brennstoffzelle mit Protonen austauschender Membran „proton 
exchange membrane fuel cell“ 
ppm parts per million 
ρ Dichte 
r Reaktionsgeschwindigkeit 
R Rydbergkonstante 
RDE Rotierende Scheibenelektrode „rotating disk elektrode“ 
RHE Referenzelektrode 
rps Umdrehungen pro Sekunde „rounds per second“ 
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S Anzahl aktiver Zentren 
SOFC Festoxid Brennstoffzelle „solid oxid fuel cell“ 
SP Raumgeschwindigkeit „space velocity“ 
t Zeit 
T Temperatur 
TEMPO 2,2,6,6-Tetramethylpiperidine-1-oxyl-Radikal 
TBATFB Tetra-n-butylammoniumtetrafluoroborat 
TOF Turn Over Frequency 
U Spannung 
UEL Elektrolysespannung zur Wasserstoff Erzeugung 
Uk Umsatz Komponente k 
UKL Klemmenspannung 
v Vorschubgeschwindigkeit 
V Volt 
V0 Volumenstrom 
vgl. Vergleiche 
Vol. Volumen 
vs. gegen 
x Abstand von der Elektrodenoberfläche 
z Ladungszahl 
Z1 Übergangzustand der Gasphasenreaktion 
Z2 Übergangzustand der Oberflächenreaktion
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